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ПРЕДИСЛОВИЕ

Цели физической химии как научной дисциплины, преподаваемой в 
высшей школе:
• сформировать материаловедческое мышление у будущих специалистов, 
обучающихся на технологических специальностях;
• объяснить физико-химические принципы и аспекты существующих тех­
нологий создания материалов с нужными служебными свойствами;
• дать знания, которые позволили бы разрабатывать и организовывать 
технологии материалов новых поколений с прогнозируемыми функцио­
нальными назначениями.
Знание физико-химических закономерностей позволит специалистам 
предвидеть поведение материалов в агрессивных средах в процессе экс­
плуатации конструкций, машин и механизмов; грамотно оценивать эколо­
гическую вредность технологий. Задача познакомить студентов не только с 
фактическим материалом, но и с основными научными идеями и законо­
мерностями, лежащими в основе технологий, особенно важна для метал­
лургических специальностей. Это связано с кардинальными изменениями 
металлургических технологий в последние десятилетия.

Существующие основные учебники по физической химии явно ори­
ентированы на программы университетов и химико-технологических выс­
ших учебных заведений. Задача создания учебника или учебного пособия 
по физической химии для студентов технологических специальностей ос­
ложняется необходимостью сжатого изложения такого энциклопедическо­
го курса с соблюдением строгости и четкости в формулировке многочис­
ленных понятий, определений, закономерностей, их практической значи­
мости, способов и примеров их использования при решении конкретных 
задач. Последнее связано с необходимостью использования обширного 
справочного материала.

Настоящая книга является учебным пособием по физической химии, 
её содержание соответствует недавно разработанным учебным программам 
многоуровневой системы обучения студентов металлургических специаль­
ностей. В предлагаемом пособии представлены все необходимые для под­
готовки металлургов-технологов разделы физической химии. Книга состо- 
ит из семи разделов, включающих 27 глав.

В первом разделе «Химическая термодинамика» рассмотрены основ­
ные законы термодинамики, термодинамические характеристики различ­
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ных систем и количественная оценка энергетического взаимодействия сис­
темы с окружающей средой при переходе из одного состояния в другое. 
Наиболее подробно рассмотрены равновесные характеристики систем с 
химическими реакциями, оценка возможности и направления самопроиз­
вольного протекания химической реакции. Во втором разделе 
«Термодинамика растворов» рассматриваются особенности термодинами­
ческого описания газовых смесей, жидких и твердых растворов. Подробно 
анализируются свойства компонентов простейших совершенных и идеаль­
ных растворов, являющихся нулевым приближением при построении фе­
номенологической и статистических теорий реальных концентрированных 
растворов. Третий раздел «Фазовые равновесия» посвящен анализу поли­
морфных и агрегатных превращений при охлаждении и нагревании чистых 
веществ и бинарных конденсированных систем. В четвертом разделе 
«Поверхностные явления» рассматриваются закономерности процессов, 
имеющих место на поверхности раздела газовых и конденсированных фаз, 
жидких и твердых фаз. Следующие два раздела «Кинетика гомогенных хи­
мических реакций» и «Кинетика гетерогенных процессов» посвящены из­
ложению закономерностей изменения неравновесных состояний систем во 
времени. Знание величин скоростей протекания химических реакций и 
диффузии, влияние на них внешних условий, прежде всего температуры, 
имеет большое значение в практических технологиях. В последнем седь­
мом разделе «Электрохимия» рассматриваются термодинамические и фи­
зические характеристики растворов электролитов, равновесие в электрохи­
мических системах и закономерности протекания неравновесных процес­
сов в гальванических элементах, аккумуляторах и электролизерах.

Изложение материала авторы старались не перегружать абстрактны­
ми рассуждениями, но и не ограничивались крайним лаконизмом при вы­
воде теоретических закономерностей, который может поставить в тупик и 
достаточно информированных студентов. Авторы далеки от мысли, что им 
удалось решить такую задачу при изложении всех входящих в пособие раз­
делов физической химии, тем более, что эта дисциплина преподается уже в 
первых трех семестрах обучения. Изложение теоретического материала в 
пособии иллюстрируется большим количеством (более 120) рисунков и со­
провождается решением примерно 70 несложных задач, что должно по­
мочь студентам понять смысл физико-химических закономерностей. При 
решении задач последовательно использована система единиц СИ. Терми­
нология, определения, символы, значения фундаментальных физических 
постоянных заимствованы из справочных изданий: А. Г. Чертов. Физиче­
ские величины (Терминология, определения, обозначения, размерности, 
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единицы).- M : Высш шк., 1990. -334 с. и «Номенклатурные правила 
IUPAC» Том I, полутом 2. -  М., ВИНИТИ, 1979. Численные значения фи­
зико-химических характеристик веществ, растворов и электрохимических 
систем взяты из книги «Краткий справочник физико-химических величин» 
/[Сост. Н.М. Барон, A M. Пономарева, А.А. Равдель, З.Н. Тимофеева]. Под 
ред. А.А. Равделя, А.М. Пономаревой. -  8-е изд., перераб. -  JI. Химия, JIe- 
нингр. отд-ние, 1983. -231 с.

В пособие авторами сознательно не включены такие традиционные 
для учебников по физической химии разделы как «Строение вещества» и 
«Статистическая термодинамика». Это объясняется тем, что один из этих 
разделов является обязательным в дисциплине «Неорганическая химия», 
которой уделяется серьёзное внимание при подготовке студентов метал­
лургических специальностей. «Статистическая термодинамика» входит в 
группу специальных дисциплин, изучаемых студентами лишь некоторых 
специальностей на старших курсах.

Принятая авторами система изложения физической химии сформиро­
валась на основании 35-летнего опыта преподавания этой дисциплины сту- 
дентам-металлургам. Значительное влияние на характер изложения мате­
риала, на выбор примеров и иллюстраций оказали сами студенты, их во­
просы и ответы, те ошибки, которыми они грешат при выполнении само­
стоятельных и лабораторных работ. Материал книги проверен многолетней 
практикой других преподавателей кафедры физической химии Южно- 
Уральского государственного университета, их замечания и предложения с 
благодарностью учтены авторами при написании настоящего учебного по­
собия.

Особенную благодарность и искреннюю признательность авторы вы­
ражают профессору Сибирской государственной горно-металлургической 
академии Лаптеву Д.М. за поразительно тщательное прочтение рукописи, 
за ценные предложения и замечания, которые способствовали улучшению 
книги.

Содержание полученных рецензий подтвердило расхожую истину, 
что никакой учебник не может быть совершенным, и это позволяет авторам 
надеяться, что читатели не сочтут за труд высказать свои замечания и 
предложения.

Южно-Уральский государственный университет, г. Челябинск,
январь 1998 г.
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УСЛОВНЫЕ ОБОЗНА ЧЕНИ Я

V -  объём
Vm -  мольный объём 
р  -  давление 
Pt -  парциальное давление 
T  -  температура 
Xi -  мольная (молярная) доля 
п, -  число молей компонента 
R -  универсальная газовая постоянная 

Na -  число Авогадро
Ni -  число структурных элементов (атомов, молекул, ионов) 
Tni -  масса компонента 

W1 SfV -  конечная и бесконечно малая механическая работа 
Q, SQ -  теплота и бесконечно малая теплота 
Cp, C v ~  теплоёмкость при постоянных давлении и объёме

g -  обобщенное обозначение термодинамической функции. 
U - внутренняя энергия, H  - энтальпия, 5  - энтропия,
А - энергия Гельмгольца, G - энергия Гиббса 

Ajg -  изменение U1 Н, S, A, G при процессе х:
т - плавление; v - испарение; s - сублимация; 
tr - полиморфное превращение, г - химическая реакция; 
/ -  реакция образования соединения из элементов 

gj -  парциальные молярные величины [H1JJjyVl и т.д.)
Pi -  химический потенциал 
£ -  координата химической реакции 

Kp, Kc -  константы равновесия химической реакции 
со -  площадь

а  -  удельная поверхность
w  -  поверхность, занимаемая одной молекулой
к -  показатель адиабаты
Tj -  коэффициент полезного действия
Vj -  стехиометрический коэффициент
Я -  теплота испарения
р  -  теплота плавления
а  -  теплота сублимации
а  -  степень диссоциации
ф  -  приведенная энергия Гиббса
w -  массовая доля
у. -  массовый процент

ж -  модальностьI
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Ci — молярность
d - плотность
К - криосконическая постоянная
E - эбулиоскопическая постоянная

h a  P - коэффициенты растворимости Генри, Оствальда, Бунзена
к - коэффициент распределения Нернста

а - термодинамическая активность
Yuf - коэффициенты активности
Qa - энергия смешения

с, K f - числа степеней свободы, компонентов и фаз
a  P у, - ~ полиморфные модификации чистых веществ 

или твердые растворы
OtC - жидкий расплав

ъ  Y - коэффициенты поверхностного и межфазного натяжения
Q - потенциал омега
0 - краевой угол смачивания
г - радиус капли, частицы
Я - ускорение силы тяжести
И - высота капиллярного поднятия
E - энергия активации
Ь - адсорбируемость
9 - доля занятой поверхности адсорбента
V - скорость химической реакции
t - время
к - константа скорости
T - время половины реакции
У - температурный коэффициент Вант-Гоффа

щ - скорость газовой частицы
Z - число столкновений

а  р, S - вероятностные характеристики цепных реакций
T - время жизни активного центра
У - длина цепи

D - коэффициент диффузии
к - постоянная Больцмана
Л - коэффициент динамической вязкости
S - толщина диффузионного слоя
P - коэффициент массопереноса
Z - заряд иона
I - ионная сила раствора электролита

L - произведение растворимости
Ke - ионное произведение воды

V, 9 - электрический потенциал
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Я - электрический заряд
е - диэлектрическая проницаемость
е - заряд электрона
/ - сила, действующая на заряженную частицу
I - сила тока

э, - эквивалентная масса
в, - коэффициент выхода по току
F - число Фарадея

Ц° - подвижность иона

Th - электрохимический потенциал
L - электропроводность

Я р - электрическое сопротивление, удельное электросопротивление
х Л - удельная и эквивалентная электропроводности

V - разведение
J - поток вещества
t - число переноса

E - э.д.с. гальванического элемента
е - потенциал электрода
I - плотность электрического тока

Af - поляризация
V - электрохимическая поляризация
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ВВЕДЕНИЕ

В 70-е годы начался качественный скачок в развитии техники, свя­
занный с активным использованием все более сложных конструкционных 
материалов, с радикальным сокращением материалоемкости, со снижени­
ем потребления невосполнимых ресурсов, с уменьшением негативного 
воздействия на окружающую среду. Главный фактор развития современной 
техники -  создание конструкционных материалов нового поколения (стали, 
сплавы тугоплавких, редких и легких металлов с качественно новыми слу­
жебными свойствами, оксидная и безкислородная конструкционная кера­
мика, композиционные материалы) и новых «высоких» технологий (новые 
технологии сталеплавильного производства, порошковой металлургии, са- 
мораспространяющийся высокотемпературный синтез, технология круп­
номасштабной очистки территорий от загрязнения). Создание новых мате­
риалов оказало решающее влияние на становление электроники, вычисли­
тельной техники и информатики, аэрокосмической техники, атомной энер­
гетики. Немало многообещающих физических явлений и технических уст­
ройств еще не удаётся поставить на службу человеку, потому что пока не 
разработаны соответствующие материалы и экономически целесообразные 
технологии их получения.

Разработка материалов с заданными свойствами, умение рационально 
выбрать материал для конкретных целей требуют знаний от каких факт о­
ров зависят служебные свойства материалов, какими технологическими 
способами их можно получить. В недалеком прошлом такие задачи реша­
лись с помощью лабораторных и промышленных экспериментов. Однако, 
новые вещества и материалы должны обладать экстремальными, часто не­
совместимыми, противоречивыми, непредсказуемыми свойствами, а тех­
нологии их получения базируются на новых, нетрадиционных принципах 
При этом, как правило, требуется создание новых средств контроля и диаг­
ностики и материалов, и технологий. В этих условиях поиск с использова­
нием только традиционного экспериментального пути становится слишком 
трудоёмким, дорогим и связан с большим риском бесплодных затрат, 
средств и времени. Снизить степень риска можно лишь на основе глубоких 
знаний закономерностей физико-химических процессов, теории строения 
вещества, параметров равновесного состояния сложной реальной системы 
и закономерностей эволюции неравновесной системы. Методологическую 
основу решения таких задач современного материаловедения составляют 
фундаментальные законы физической химии, так как очевидна опреде­
ляющая роль контролируемых и управляемых физико-химических процес­
сов в технологиях материалов. Прикладные и теоретические задачи мате­
риаловедения тесно переплетены.
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В настоящее время трудно представить разработку и исследование 
материалов и способов их получения без тщательно проведенного, предва­
рительного физико- химического анализа. Эффективность такого анализа 
сейчас многократно повышается благодаря компьютерной технике. Мно­
гие сложные задачи, считавшиеся ранее неразрешимыми, в настоящее вре­
мя решаются с поразительными прикладными эффектами.

Физическая химия как научная дисциплина занимается не только 
изучением взаимосвязи химических и физических явлений. Химическая 
термодинамика и химическая кинетика, изучающие энергетику химических 
реакций, закономерности химического равновесия и скоростей протекания 
химических реакций, являются важнейшими разделами физической химии. 
Однако, предметом изучения физической химии являются многочисленные 
явления и процессы, не связанные с протеканием химических взаимодей­
ствий. К ним относятся растворы, фазовые равновесия чистых веществ и 
многокомпонентных систем, поверхностные явления в гетерогенных сис­
темах, а следовательно и в дисперсных системах, равновесные и неравно­
весные явления в системах с заряженными частицами. Становится понят­
ным, почему физическая химия является учебной дисциплиной, изучаемой 
в высшей школе студентами многих специальностей. В предлагаемом 
учебном пособии излагаются все наиболее важные для металлургов- 
технологов разделы физической химии.



Химическая 
термодинамика

1. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ. ПЕРВЫЙ ЗАКОН 
ТЕРМОДИНАМИКИ

2. ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ И ЕГО ПРИЛОЖЕНИЯ

3. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ



L ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ.

ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

1.1. Термодинамическая система и её характеристики

Окружающая среда
Теплота (Q) Работа (W)

Термодинамика - наука, изучающая свойства находящейся в равно­
весии макроскопической системы, а также процесс перехода этой системы 
из одного равновесного состояния в другое, который сопровождается об­
меном системы с окружающей средой энергией в различных её проявле­
ниях (теплота, работа и др.). Химическая термодинамика на основе поло­
жений и законов общей термодинамики изучает химические и физико­
химические процессы и является разделом физической химии.

Объектом термодинамического анализа является термодинамиче­
ская система - макроскопическое тело или совокупность тел, отделенных 
от окружающей среды поверхностью раздела, природа которой может оп­
ределять характер энергетического взаимодействия системы с окружаю­
щей средой (рис. LI).

Система называется изоли­
рованной, если она лишена 
возможности обменивать­
ся с окружающей средой 
энергией и веществом. В 
случае, если система об­
менивается с окружающей 
средой энергией, но не 
веществом, она называется 
закрытой. Если термоди­
намическая система под­
вержена энергетическому 
воздействию и имеет воз­
можность обмена вещест­
вом, её называют откры­
той (рис. 1.2).

По степени однород­
ности системы подразделяются на гомогенные (однородные) и гетероген­
ные (неоднородные). Совокупность гомогенных частей системы, одинако­
вых по своему химическому составу, строению и всем интенсивным пара­
метрам и отделенных от других частей поверхностью раздела, называется

Вещество ( I n i)

Рис. 1.1. Простейшие взаимодействия открытой тер­
модинамической системы с окружающей средой
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фазой. Фаза всегда гомогенна. На рис. 1,2 представлены примеры гетеро­
генных двухфазных (жидкость + пар) систем.

Любая термодинамическая система характеризуется определенным 
состоянием, которому отвечают конкретные значения термодинамических 
переменных. Это объём Vy давление р у температура Ty плотность dy массы 
mi и концентрации С{ 
компонентов системы и 
др. Переменные, зави­
сящие от общего коли­
чества вещества в сис­
теме, называют экстен­
сивными (объём, масса 
и др.), а не зависящие 
от него - интенсивными 
(температура, давле­
ние, концентрация, 
плотность и др.). Воз­
вращаясь к понятию 
фазы (гомогенной сис­
темы) заметим, что в состоянии равновесия в любой точке фазы интенсив­
ные свойства одинаковы.

Чтобы однозначно определить состояние системы, достаточно задать 
значения нескольких её свойств (параметров). Параметры системы, кото­
рые используются для описания её состояния, называют независимыми пе­
ременными {параметрами состояния). Все остальные свойства системы 
являются зависимыми переменными {функциями состояния) и могут быть 
выражены через независимые переменные.

Например, для однозначного описания состояния однокомпонентной 
системы известной массы достаточно задать всего две какие-либо незави­
симые переменные. Обычно их выбирают из следующих трех основных 
свойств - объёма Vy давления р  и температуры Т. Уравнение, связывающее 
основные свойства системы в состоянии термодинамического равновесия, 
называют уравнением состояния:

V - f { PyT) или p(Vyp,T) = 0. (LI)
Если необходимо учесть массу в уравнении состояния, то число перемен­
ных в нем увеличивается на единицу и для чистого вещества в количестве 
п моль уравнение состояния запишется следующим образом:

у  = / (р, 2 »  или ф(У,Р, Т,п) = 0. (1.2)
Применительно к многокомпонентной системе функциональная зависи­
мость принимает вид:

9<У,Р,Т,п 1,и2,и3,...) = 0, (1.3)
где щ - числа молей компонентов.

W W Z A nl

о
° О о  оO O 0 

 ■*<? ?

f t*
а) б) ь)

Рис. 1.2. Характеристика термодинамической системы:
а) изолированная (W==O, Q=0, 2>i;—const);
б) закрытая (W#О, (M), Lw,=const);
в) открытая (W*о, Q*0, Zn^0)

19



Если за независимые переменные выбрать р  и Т, то объём V будет 
функцией состояния системы V = V(p,T). При этом изменению обоих па­
раметров состояния (р,Т) будет отвечать соответствующее изменение 
функции состояния (V)

" - ¾ 0 4 ! ¾ *  <L4)

Термическое расширение при постоянном давлении {dVIдГ}р и изо­

термическая сжимаемость (dV/сф)Т имеют разные знаки, поэтому воз­
можны такие сочетания увеличений температуры dT  и давления dp, при 
которых объём не изменяется dV=0 (E=const). В этом случае из уравнения 
(1.4) будем иметь

Умножив обе части последнего уравнения на (<ЯГ / dV)p , получим
(Л '/д Р)т(Ф/<?т)у (дт/<?у)р = -I . (1.5)

Уравнение (1.5) называется общим термодинамическим уравнением со­
стояния в дифференциальной форме.

1.2. Газовое состояние

Г аз (одно из агрегатных состояний вещества) представляет собой со­
вокупность слабо взаимодействующих частиц (молекул, атомов), находя­
щихся в непрерывном хаотическом движении. Простейшей теоретической 
моделью газа является идеальный газ, для которого частицы считаются ма­
териальными точками, не имеющими размеров. Их столкновение считается 
упругим, а потенциальная энергия равна нулю. Поскольку частицы идеаль­
ного газа не имеют размера и обладают лишь кинетической энергией 
(энергией теплового движения, определяемой только температурой газа), 
внутренняя энергия такой системы не зависит от занимаемого объёма 
(давления) и определяется только температурой {закон Джоуля)

U = U(T). (1.6)
Равновесное состояние идеального газа в количестве одного и п моль иде­
ального газа описываются уравнением Клапейрона - Менделеева:

pVm = RT  или p V  = nRT. (1.7)
Здесь и далее индекс т определяет молярную величину.

Уравнение (1.7) является обобщением трех основных газовых зако­
нов:

T . ( d V \  = n Rр = const, — = const, —  =H - - закон Гей-Люссака;
V У д г ) р р
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T (ФЛ RV - const, — - const, —  = я — - закон Шарля;
р  VffTJv  V

T -  const, p V  = const, ( — I = -п Щ -~  - закон Бойля-Мариотга.
KffrJ 7 у  V

Произведение производных термодинамических параметров в соответст­
вии с уравнением (1.5)

{д^1дТ)р{ д Г 1 д р \{ Ф 1 д У \= оRIp X vI r \ - - р / v ) = - 1.
Пример I. И спо льзуя  уравнение состояния (1.7), нормальные условия и значение

универсальной газовой постоянной /?=8,31451 Дяс/(К-моль), определить значение R в
(.п-атм)/(Кмолъ) и кап/{К-мол ь).

При нормальных условиях (н.у.) параметры состояния идеального газа имеют
следующие значения:

р=  1,01325-IO5 Па = I атм, T = 273,15 К.
Используя эти значения, вычислим по уравнению (1.7) молярный объём газа при н.у.
„ 0  RT 8,31451 Дж / (К ■ моль) • 273,1 SR , , , „ , „Vn,= —  = ----------------------- j-------------- = 22,414-10 м I моль = 22,414 л I моль.

P 1,01325-IO5 Па
Выражая Vm в л/моль и давление в атм, будем иметь

R = p K _ = jf^..*_22,414л-1м_олъ_ = 2058 (латм)/(Кмолъ).
T 273,15К

Используя известное соотношение I кал = 4,1 M Дж, получим
R = 8,31451 Дж/(Кмоль)/4,184 Дж/кал= 1,98721 кал/(Кмоль).
Пример 2. Определить молекулярный вес и установить формулу углеводорода, 

если плотность его пара при 35ЗК и 1,01325-10$ Па равна 2,693 г/л. Массовое соотно­
шение элементов в этом соединении С:H  = 12:1.

Вычислим молекулярный вес вещества по уравнению
т RT RT , ,8,31451ЛО*ДжДкмаль К)х353/С

М =—---- --d —  = 2,693 кг/м ----------------------;----- 5------------ 78,01 кг/кмолъ = 78 г/моль.
V p  р ^  1,01325 10s Жи2

Записав формулу соединения в общем виде CxHу и используя данные о его молеку­
лярной массе и массовом соотношении входящих в него элементов, составляем два 
уравнения

12г -  I у  = 78,
12х : Iy = 12.

Решение этой системы уравнений дает:
х = у  = 6 и CxH y = C6H6.

Неидеальный (реальный) газ характеризуется взаимодействием со­
ставляющих его частиц. Поэтому энергия такого газа является функцией 
температуры и давления (или объёма) U -  U(p, Т).
Наиболее употребительной формой уравнения состояния реального газа 
является уравнение Ван-дер-Ваальса. Для одного моля газа оно имеет вид

{р + aI  Vm )(1Vm- Ъ)= RT. (1.8)
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Коэффициенты а и b учитывают взаимное притяжение молекул и собст­
венный объём молекул соответственно. Их значения могут быть выражены 
через критические параметры состояния:

27 RTi . I RTk 2 ,з ...а  = —  — Ь = ~ ---- *- = - m i  N a ,
64 рк 8 Pk 3

где d  - диаметр молекулы, Ni4 = 6,0221367 - IO23 моль 1 - число Авогадро.
Для и моль газа уравнение (1.8) имеет вид

¢/7 + ап/V2^ V  - nbj = nRT. (1.9)

I. 3. Смеси идеальных газов. Закон Дальтона

Если в объёме V содержится к компонентов, каждый из которых яв­
ляется идеальным газом, то для любого из них можно записать уравнение 
состояния

PiV = OiRT , (1.10)
где щ - число молей i-того компонента газовой смеси; р 4 - парциальное 
давление - это давление, оказываемое каждым отдельно взятым газом, за­
нимающим тот же объём, что и данная смесь.

Тогда общее давление газовой смеси
к

р = Pi+Pi+-+ Pk = T lPi, (111)
1=1

а уравнение состояния газовой смеси примет вид

p v J j r n ^ R T .  (1.12)
v,=i 7

Поделив обе части уравнений (1.10) и (1.12), будем иметь 
Pt nJ _ пг _ х  
P 2>i ni + n2+...+nk

или
P 1 = P X 1 (1.13)

где Xi - мольная (молярная) доля компонента газовой смеси.
Соотношения (LI I) и (1.13) носят название закона Дальтона. 
Установим связь мольных долей многокомпонентной газовой смеси, 

подставив выражение (1.13) в формулу (1.11)
к

xl +x2+...+xk = Y ,xi =V (1-14)
1=1

Последнее равенство вытекает из определения мольной доли компонента в 
смеси.

Пример 3. I моль NiU 3 моль Hi находятся в контейнере объёмом 10 л при T = 
290 К. Вычислить парциальные давления и общее давление.
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По уравнению (1.10) вычислим парциальные давления:
RT 0,082 л ■ атм/(моль К) х 290 К

Pn2 = n N2 у  = 1 моль---------------- ^ -----------------= 2,378 атм,
р Иг -  3 х 2,378 = 7,134 атм;
р = Pflг, +Рщ =2,378 + 7,134 = 9,512 атм.

Пример 4. При р  = 1 атм определить парциальные давления компонентов воз­
духа.________ _____________ _____________ ___________ _________ ______ _

Компонент
воздуха

Концентрация
компонента,

мас.%

Молекулярная
масса,
г/моль

Число молей 
компонента, 
моль/100 г

xI Pi-
атм

Ny 75,520 28 2,697 0,7810 0,7810
O2 23,150 32 0,723 0,2094 0,2094
Ar 1,280 40 0,032 0,0093 0,0093

COy 0,046 44 0,001 0,0003 0,0003
г 100 3,443 I I

1.4. Термодинамические процессы

Термодинамический процесс связан с изменением во времени хотя 
бы одной из независимых переменных, характеризующих состояние сис­
темы, что в свою очередь вызывает изменение одного или более свойств 
системы, зависящих от этой переменной. Например, нагревание газа 
(повышение температуры) в сосуде неизменного объёма приведет к повы­
шению давления P^p(T) и увеличению энергии U=U(p,T). Выпаривание 
водного раствора нелетучей соли приводит к потере воды и изменению 
массы и концентрации раствора. Если же в многокомпонентной системе 
при неизменной общей массе наблюдается качественное и количественное 
изменение состава системы, то такой процесс называется химической реак­
цией.

Познакомимся с некоторыми важными особенностями процессов на 
простейших примерах: процессах с идеальным газом.

Рассмотрим, например, изотермическое сжатие и расширение иде­
ального газа. Для заданного количества идеального газа при постоянной 
температуре справедливо уравнение Бойля-Мариотга p V  = nRT = const, 
график которого в координатах “давление-объём” представлен на рис. 1.3,а. 
Координата любой точки кривой определяет одно из возможных равновес­
ных состояний. Возьмем два состояния, определяемые точками I (pi , Vi) и 
2 (p i, Vi), и рассмотрим возможные варианты перехода системы из состоя­
ния I в состояние 2 (расширение) и обратно (сжатие). Известно, что сжатие 
газа приводит к повышению, а расширение - к понижению его температу­
ры. Поэтому изотермическое проведение этих процессов возможно лишь 
при наличии теплообмена с окружающей средой. Будем считать окружаю­
щую среду большим тепловым резервуаром, задающим температуру нашей
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системы, а теплообмен протекающим мгновенно. В состоянии равновесия 
(см. рис.1.3, 6) давление газа р  равно внешнему давлению р е и система са­
ма выйти из этого состояния не может. Чтобы газ расширялся, необходимо 
уменьшить внешнее давление р е и сделать это практически можно по раз­
ному. Пусть внешнее давление р е скачкообразно и мгновенно уменьши­
лось от pi до р 2 и далее остается неизменным р е = р 2 = const. Равновесие 
системы нарушено, появилась начальная разность давлений по обе сторо­
ны поршня (р; - р 2), которая является движущей силой процесса расшире­
ния. Поршень начинает двигаться, объём газа увеличивается. Давление га­
за на поршень р  при этом уменьшается в соответствии с законом р  V=Const 
(по гиперболе 1-2), движущая сила процесса (р - р 2) уменьшается и, когда 
объём станет равным V2, а давление - р 2, движущая сила исчезнет и про­
цесс прекратится: система перешла из состояния I в состояние 2. Скорость 
такого реального процесса 1а2 максимальна. Можно внешнее давление из­
менять ступенчато и, если после каждого его уменьшения дожидаться ус­
тановления промежуточных равновесных состояний (точки с и е на рис.
1.3,а), то такой реальный процесс будет протекать медленнее, а его "пуп." 
будет изображаться ломаной линией lbcde/2. Нетрудно видеть, что чем 
меньше будет задаваемая разница давлений (р - р е), тем ближе будет лома­
ная кривая реального процесса к кривой 12, описывающей равновесные 
состояния, и тем медленнее процесс. В пределе, когда задаваемая разность 
давлений p=pe+dp и скорость процесса будут бесконечно малыми, "путь" 
процесса в координатах p-V  опишется кривой р F=Const Аналогичные рас­
суждения можно сделать при анализе процесса сжатия газа.

P -P
N T J
TTО р»р

о ° о
n=const °

°  -  T=Const

V1 1-АЦ—I V2 V
Рис. I. 3. Изотермическое расширение (сжатие) идеального газа 

В термодинамике бесконечно медленный переход термодинамиче­
ской системы из одного равновесного состояния в другое, при котором в 
любой момент времени состояние системы бесконечно мало отличается от
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равновесного, называется квазистатическим {равновесным) процессом 
При этом система и окружающая среда будут находиться в тепловом рав­
новесии. Любой реальный процесс, протекающий с конечной скоростью, 
отличается своими характеристиками от квазистатического.

При расширении газ совершает механическую работу, которая для 
бесконечно малого процесса определяется формулой 

SfV = (pe ■ <a)dh = ре((0 ■ dti) = pedV,
где о) - площадь поршня, dh - изменение высоты подъема поршня.
Для конечного процесса перехода системы из состояния I в состояние 2 
(рис. 1.3, а) работа расширения определяется интегральным выражением

W = \  PedV  
У\

и может быть вычислена, если известна "зависимость" внешнего давления 
от объёма ре = /(К ). Например, для процесса 1а2 {ре = /¾ = const)

^2
Wla2- P i j d V  = P2(V2 - V l ),

V\
то есть величина работы определяется площадью четырехугольника 
V\a2VI. Для процесса Ibcdefl

»Ь _ /2  =
I

то есть работа в этом случае равна площади фигуры V\bcdef2V2. Наконец,
для квазистатического (равновесного) процесса I се2

const 
P e - P  = —

работа определяется выражением
^2 ^2 fp / и

^p1Scm = j  Pd v  -  COnst j  - -  = COnSt-In-Z- (1.15)
V1 V1 у

и численно равна площади фигуры ViIcelV1. Кроме того она максимальна. 
Таким образом, для любого реального процесса расширения газа работа 
меньше, чем для бесконечно медленного квазистатического процесса.

Аналогичные расчеты работы сжатия приводят к выводу, что при 
квазистатическом проведения процесса затрачивается минимальная работа

W c m  =  co n st J  T T  =  co n st =  - » S £
V2 У 2

Поскольку для квазистатических процессов расширения и сжатия по­
лученная работа равна затраченной, то в результате после кругового про­
цесса 1се2ес1 ни в системе, ни в окружающей среде не остается каких-либо
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Qv>0, V-V̂ =constPi ^ i ,Tj >r(

изменений. Поэтому квазистатический процесс называется также и обра­
тимым.

Из вышеприведенного примера следует, что механическая работа яв­
ляется одной из форм обмена энергией между термодинамической систе­

мой и окружающей средой. 
" Теплота является другой

важнейшей формой обмена 
энергией системы и окру­
жающей среды. Как отме­
чалось, изотермическое 
сжатие (расширение) газа 
сопровождается теплооб­
меном, количественная 
оценка которого не оче­
видна и будет сделана 
позднее. Здесь же рассмот­
рим простой пример теп­
лообмена: нагревание (ох­
лаждение) газа либо в со-

I W V
QpXJ, Piot «=const V2 W1J2 >7,

Рис. I. 4. Нагревание газа при постоянных 
давлении и объёме

суде неизменного объёма, K=const, либо в сосуде с поршнем при постоян­
ном давлении, p=const (см. рис. 1.4). Количество теплоты, необходимое для 
нагревания газа, зависит от массы газа т, разности температур после и до 
нагревания, от условий нагревания

Qy=Cym(T3 - T l), Qp = Cpm(T2 - T l).

Коэффициенты пропорциональности в этих формулах называются средни­
ми для интервалов температур (Ti-Ti) и (T2-Ti) удельными теплоёмкостями 
вещества. Они определяются количеством теплоты, необходимой для на­
гревания на один градус тела единичной массы

Q y   ^  _  QpC y =  - СР = - \Дж/ (г-К)].
т(Т3-Т{) у In(T2 - T l)

Теплоёмкости, отнесенные к одному молю вещества, называются 
мольными теплоёмкостями \Дж/(молъхК)\. Для конденсированных ве­
ществ мольные теплоемкости Cp и C y  практически одинаковы, для газов 
они отличаются на величину универсальной газовой постоянной Cp=Cv i R- 
Теплоемкости любых веществ зависят от температуры, поэтому истинные 
мольные теплоемкости вещества при данной температуре определяются 
выражениями

Тогда формулы для теплообмена будут иметь вид
SQv = nCydT, SQp = nCpdT. (1.16)
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Здесь 8Q - бесконечно малое количество теплоты, приводящее к повыше­
нию температуры до T  + сГГ.
Из определения средней и истинной теплоемкостей для чистого вещества в 
количестве I моль следует

Q = C(T2 - T 1) = jC d T ,
7I

где С -  средняя мольная теплоемкость вещества.
Тогда соотношение между средней и истинной теплоемкостями будет 
иметь вид

T
C = - ± - j c d T .  (1. 17)

h  -  h  Ti
Для идеальных газов классическая молекулярно-кинетическая теория 
(закон равного распределения энергии по степеням свободы) считает теп­
лоемкости не зависящими от температуры, а их численные значения при­
ведены ниже.

Газ Cy Cp=Cv+R
Одноатомный (SIl)R (SIl)R
Двухатомный (SIl)R (IIl)R

Многоатомный 3 R 4 R

В химической термодинамике принята следующая система знаков. 
Теплота, сообщенная системе, и работа, совершаемая системой 
(например, расширение газа), считаются положительными.

Следует также отметить, что работа и теплота зависят от пути пере­
хода системы из одного состояния в другое.

Пример 5. Рассчитать механическую работу, которая может быть получена 
при растворении 50 г железа в хлористоводородной кислоте в а) закрытом сосуде и 
б) открытом стакане.

Растворение описывается реакцией Те(тв)+2ЯС/ -^FeCh+fhina) В этой реакции 
на каждый израсходованный моль железа выделяется I моль газа. Выделяющийся во­
дород совершает работу против атмосферного давления, равную pAV. Считая водород 
идеальным газом и пренебрегая изменением объёма водною раствора, получим 
pAV « P^H2 Таким образом, если растворилось Пре моль железа, то количе­
ство работы, произведенной системой, будет
а) tV = рAV = 0 (так как сосуд закрыт и объём системы не изменяется),

50  ̂ Jlotc
б) W=pAV = пн  R T = nFeRT = ■ 8,314555,847 г/моль моль-К

■298Л5К = 2,21$кД ж .
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1.5. Первый закон термодинамики и его следствия

Смысл всех известных формулировок первого закона термодинамики 
(закона сохранения энергии) состоит в том, что энергия системы может 
измениться только за счет энергетического обмена с окружающей сре­
дой. Если бы первый закон термодинамики был неверен и энергия системы 
могла бы увеличиваться без взаимодействия с окружающей средой, то бы­
ло бы возможно сконструировать вечный двигатель первого рода. Такая 
система производила бы энергию, которую можно было бы использовать в 
виде теплоты или работы.

Математическая формулировка первого закона термодинамики зави­
сит от характера энергетического обмена и связана с введением понятия 
внутренней энергии U. Внутренняя энергия термодинамической системы 
определяется суммой всех видов энергии частиц (молекул, атомов), входя­
щих в систему: кинетической энергии поступательного движения частиц, 
энергии их вращения и колебания, ядерной энергии, потенциальной энер­
гии частиц и др. Для заданного количества вещества в системе её внутрен­
няя энергия зависит от объёма и температуры U=U(V1T), то есть является 
функцией состояния системы. Для изолированных систем, характеризую­
щихся отсутствием какого-либо взаимодействия с окружающей средой (см. 
рис. 1.2, а), математическая формулировка первого закона термодинамики 
достаточно проста: внутренняя энергия изолированной системы постоянна 
U(V1J) = const, какие бы процессы в ней не протекали.

Для закрытой системы (рис. 1.2, б) в отсутствии электрического и 
магнитного полей, когда возможен обмен с окружающей средой только 
теплотой и работой (термомеханическая закрытая система), формулировка 
первого закона представляется уравнением

ClU=SQ-SfV, (1.18)
где dU  - бесконечно малое изменение внутренней энергии, представляю­
щее собой полный дифференциал функции состояния, SQ - бесконечно ма­
лое количество тепла; SW  - бесконечно малая (элементарная) работа. 
Отметим, что величина элементарной полной работы может быть представ­
лена выражением SfVn=SfV+ SW', где слагаемое SfV=pdV - элементарная ра­
бота, совершаемая системой против внешних сил (работа расширения), а 
SfW - сумма всех остальных видов элементарных работ (электрическая, 
магнитная и т.п.); её называют полезной работой.

Для конечного процесса перехода системы из состояния I  в состоя­
ние 2 имеем

2 2 2

\d U  = \S Q - \S W  или U2 - U i = AU = Q - W .  (1.19)
I I I
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Формулы (1.18) и (1.19) отражают тот факт, что полученная системой теп­
лота идет на совершение работы и увеличение внутренней энергии сис­
темы.

Из уравнения (1.19) следует для кругового процесса 
I

jd U  = jd U  = §SQ -§SW  = О, §SQ = jStV , (1.20)
I

так как для внутренней энергии как функции состояния системы ^dU  = 0.
Экспериментальные исследования Джоулем справедливости соотношения 
(1.20) привели к установлению механического эквивалента теплоты 
7=4,184 Дж/кал, который был уже использован (см. пример I).

Количественно слагаемые в правой части уравнения (1.18) для квази- 
статических процессов оцениваются уже известными формулами 

SQy = nCv dT,
SQp = nCpdT , (1.21)
SW= pdV.

Левая же часть уравнения (1.18) как полный дифференциал внутрен­
ней энергии U-U(V1T) определится выражением

dU = (SUIcT)v dT  + (SU /SV)TdV. (1.22)
Здесь (SUjdT)v  -  температурный коэффициент U при const;

(S J /  SV)Т -  объёмный коэффициент U при T=Const.
Изменение внутренней энергии системы в изохорном (F=Const) про­

цессе, в соответствии с уравнениями (1.18), (1.21) и (1.22), будет
SQy = dU = (dU  /  dT)v dT = CydT. (1.23)

Таким образом, для одного и п моль чистого вещества изменение внутрен­
ней энергии определится следующим образом:

dUm = SQy =CydT, (1.24)
dU = SQy = nCydT. (1.25)

Для изобарного процесса (p=const) имеем
SQp = dU  + pdV = d(U + р  V) = dH, (1.26)

где H=U+pV - энтальпия - новая функция состояния в переменных р  и Т. 
При изменении давления и температуры полный дифференциал энтальпии 

dH  = (SHIST)p ST  + (dHjdp)Tdp. (1.27)

В частном случае, для идеального газа, энтальпия (как и внутренняя 
энергия) не зависит от давления, а изменение молярной и общей энтальпии 
определятся следующим образом:

dHm = SQp = CpdT, (1.28)
dH = SQp = nCpdT. (1.29)
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Таким образом, для закрытой системы с учетом уравнений (1.18), 
(1.25) и (1.29) математические выражения первого закона термодинамики 
могут иметь вид

SQ = dU  + pdV = dH  -  Vdp;
SQ = nCvdT + pdV, (1.30)
SQ = nCpdT-V dp.

Два последних соотношение справедливы для чистого идеального газа.

1.6. Квазистатические (обратимые) процессы с идеальным газом.

Цикл Карно

Состояние газа (газовой смеси) при фиксированном его количестве 
(п =const) определяется значением трех параметров: р, V и T два из кото­
рых в реальном "неорганизованном" процессе могут произвольно меняться. 
В устройствах с использованием в качестве рабочего тела газа (тепловые 
машины, двигатели внутреннего сгорания, реактивные двигатели и др.) 
процессы с газами определенным образом "организованы". Это изохорный 
(F=Const), изобарный (р=const), изотермический (T1=Const) и адиабатный 
(отсутствие теплообмена с окружающей средой SQ=O) процессы. Каждый 
из этих процессов не может протекать длительно и обязательно является 
этапом какого-либо циклического процесса. Ниже рассмотрены эти про­
цессы с идеальным газом при квазистатическом их протекании.

1. Изохорный процесс. При изохорном процессе объём системы ос­
таётся постоянным и c/F=0. Тогда элементарная работа расширения систе­
мы будет 5W=pdV=0. Следовательно, уравнение (1.30) преобразуется:

SQv  = dU  (1.31)
и для конечного изохорного процесса

Qv =U2 - U x = MJ. (1.32)
Таким образом, при F=Const вся теплота, подведенная к системе, расходу­
ется на увеличение её внутренней энергии. Из уравнения (1.32) следует, что 
при F=Const теплота Qv не зависит от пути процесса.

На основании уравнения (1.25) получаем
SQv  =dU = nCydT и Qv  = AU = nCv (T2 -  Tx). (1.33)

2. Изобарный процесс. При изобарном процессе (/>=const) в соответ­
ствии с уравнением (1.29) будем иметь

' yJQ p = dH = nCpdT H Q p = AH = пСр(Т2 -  Tx). (1.34)
Работа расширения газа от F1 до F2 при квазистатическом изобарном

процессе описывается уравнением
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W= j pdV  = p(V2 - V1) = pAV  (1.35)

или
W = nR(T2 -  T1) = nRAT. (1.36)

С использованием уравнений (1.34), (1.36) и соотношения
Cp = Cy + R, найдем выражение для изменения внутренней энергии

M J = Qp - W  = TlCy(T2 - T l). (1.37)
3. Изотермический процесс. Для идеального газа внутренняя энер­

гия является функцией только температуры [уравнение (1.6)]. Поэтому при 
изотермическом процессе i7=const, и уравнение (1.18) принимает вид:

SQT = SW = pdV  и Qt  = W. (1.38)
Следовательно, при изотермическом процессе сообщенная системе теплота 
целиком превращается в работу расширения. Для п молей идеального газа 
p=nRT/V. Подставив эту формулу в уравнение (1.38) и проинтегрировав его, 
получим выражение для работы изотермического расширения идеального 
газа

W = лЛ 7ТгД  = nR Tln^~. (1.39)
vI Pi

4. Адиабатный процесс. Согласно уравнению (1.18) при адиабатном 
(SQ = 0) расширении газа

SW = -d U  (1.40)
и

W = -A U  = Ul - U 2 = UCv (Tl - T l ). (1.41)
Следовательно, при адиабатном процессе работа совершается системой за 
счет убыли её внутренней энергии.

Найдем уравнение адиабаты. Используя уравнения (1.23), (1.40) и со- 
TtRTотношение SW = pdV  = — d V , получим

nRT dT dV
 dV  = -nC ydT  или Cy —  = - R -— .

V y v T V
Так как для идеального газа R = Cp - C y ,  то, обозначая Cp fCy = к, полу­
чим

1U T  ( . J f d V  T2 V j  Плп.
J у  = *1- * ) / у  ^  = С-42)
T1 1 V1 V 7I 2

В более общей форме уравнение (1.42) имеет вид:
TVk~1 = const*. (1-43)

Подстановка T=pV/nR в формулу (1.43) дает уравнение Пуассона.
p V k = const. (1-44)
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На рис. 1.5 дана графическая интерпретация рассмотренных четырех 
процессов.

Рис.1.5. Квазистатические процессы с идеальным газом; 
a -F=Const: р\>рг, Т\ > T2, Wy=Wn = O, (¾ > 0, Qi=-Qn, Ui >U2, 
б-р=const: V2 >Vi, Tj > Ti, Wi > 0, Wn =- Wi, Qi > 0, Qn =-Qi, Uj >111, 
в - r=const: Vj >V\, pj <р\, Wi > 0, Wn=-Wn Qi= Wi, Qn= Wn, Ui= {/2=const; 
г -Qv=Qn=O: Vi>V\, Рг<Ри Ь  < Th Щ>0, Wn =-W1, U2<Ui

В тепловых машинах, производящих работу, определенное количест­
во какого-либо вещества (или смеси веществ), называемого рабочим те­
лом, участвует в циклической последовательности процессов. Рабочее тело 
при этом периодически возвращается в исходное состояние. Таким путем 
достигается превращение части теплоты в работу.

Одним из наиболее эффективных является циклический процесс, на­
зываемый циклом Карно. Цикл Карно -  это обратимый цикл, состоящий из 
четырех квазистатяческих процессов: изотермического расширения при 
температуре Ti, изотермического сжатия при температуре T2, адиабатного 
расширения и адиабатного сжатая газа. Этот цикл схематично изображен 
на рис. Г.6.

Рассмотрим теплоты и работы отдельных процессов и суммарный 
результат всего цикла с участием одного моля идеального газа. Работы 
изотермических процессов AB и CD равны те плотам процесса и определя­
ются уравнением (1.39):

W1 = a  = R T M V il  V1) >0;
W2 =Q2 = RT2ln(V4 /V3)< О, 

где VllV2W3 и V4 -  объёмы I моль газа в состояниях, которым отвечают точки 
А. В. С и D  соответственно.
Работы адиабатных процессов BC и DA определяются уравнением (1.41):
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W2 =Cv (T1- T 2);
W4 = Cy(T2 -  T1) = -C yiT1 -  Г2);
W2 = -W4-

Объёмы газа Vi и Kt, а также V2 и V2 связаны между собой уравнениями 
адиабаты

V1 ' 1 T1 = V l ' 1 и V l - 1T1 = V l ' 1 T2 .
Здесь к = CpjCv  -  отношение мольных теплоемкостей газа при постоян­
ном давлении и постоянном объёме. Разделив второе уравнение на первое, 
получим для цикла Карно

(F2ZF1)*-1 = (К,/F4)*-' или V2IVI = V2IV4.
Суммируя работы всех четырех процессов цикла и заменяя V2IV4 зна­

чением V2IV1, получим для работы цикла

W = TVWi = W1 + W2 + W2 + W4 = R(T1 - T 2 ) I n ^ - ,  (1.46)

которая численно равна площади фигуры ABCD на рис. 1.6. Внутренняя 
энергия газа не изменилась, а работа, произведенная газом, совершена за 
счет части теплоты Q1, поглощенной газом в процессе изотермического 
расширения от источника теплоты с постоянной температурой T1 
(нагреватель). Другая часть теплоты, равная Q2, передана газом некоторо­
му телу с постоянной температурой T2 (холодильник). Таким образом, ра­
бота цикла равна алгебраической сумме тепл от, поглощенных газом

W =Q 1^ Q 1 = IQ1I-IQ1I
Отношение WIQ1 показывает, 

какая часть теплоты, взятой у на­
гревателя газом за один цикл, пре­
вращается в работу. Оно называется 
коэффициентом полезного дейст­
вия (к.п.д.) Tj цикла. К.п.д. цикла 
Карно с идеальным газом, осущест­
вляемого в идеальной тепловой 
машине

Ч, К .  М Ш  „  t S .  ( U 8)
а а г;

Величина Tj зависит, таким образом, 
от разности температур нагревателя 
и холодильника тепловой машины с 
циклом Карно. При T1=T2, очевид­
но, Tj=O, т.е. получение работы в 
подобной машине при постоянной

(1.47)

(проекция на плоскостьp-V)
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температуре невозможно. Полное превращение поглощенной теплоты в 
работу (7^=1) теоретически возможно при 72=0, т.е., если бы был возможен 
холодильник с температурой 0 К.

Цикл Карно равновесен, так как все составляющие его процессы рав­
новесны. Обратный цикл Карно дает схему действия идеальной холодиль­
ной машины.

1.7. Применение первого закона термодинамики к химическим 
процессам. Закон Гесса

При химических превращениях происходит изменение энергии сис­
темы, обусловленное тем, что энергия продуктов реакции отличается от 
энергии прореагировавших веществ при равенстве температур исходных 
веществ и продуктов реакции. Изменение энергии системы с химической 
реакцией реализуется путем поглощения (или выделения) теплоты и со­
вершения работы. Последняя может быть вычислена, она обычно мала или 
ею можно пренебречь. Теплота же реакции часто значительна; практически

для многих реакций
"Промежуточное’ Конечное

состояние состояние
системы системы

Л истом  за к р ы т а )

Исходное
состояние
системы

(оинпсш изолированная) (штвыа озомироввнная)

--W n
'прон' с̂х' п̂ром 
tPpOM* W W W =

она эксперимен­
тально измерена. 
Изучение тепл от
химических реак­
ций является пред­
метом термохимии.

Теплота реак­
ции в общем случае 
не является измене­
нием функции со­
стояния и поэтому 
зависит от пути 
процесса. Однако, в 
двух простейших 
случаях независи­
мость от пути рас­

пространяется и на теплоты процесса (в том числе и химической реакции).
Рассмотрим это на двух простых примерах. На рис. 1.7 проиллюстри­

ровано протекание экзотермической газовой реакции горения оксида угле­
рода в реакторе неизменного объёма. Исходное состояние системы опреде­
ляется температурой, объёмом и количеством исходных веществ. В этом 
случае для энергетической характеристики системы удобно использовать 
её внутреннюю энергию

ĤCX = яC0Un (CO) + U0i Vm(O1) = Vm(CO)+Ii Um(O1),

КоквКс»’Кгж~Ко<
Ob„■«»>»,>

Рис. 1.7. Протекание химической реакции 
при постоянном объёме
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где мольные энергии зависят от объёма и температуры Um=f(V1T). Если 
предположить, что система сначала изолированная, то после завершения 
реакции она будет содержать только продукт CO2, при этом увеличится 
температура, то есть система перейдет в некоторое "промежуточное" со­
стояние с той же самой внутренней энергией

Uwoa -  KCO2UUco2) = UUco2) = ит .
Чтобы понизить температуру системы до исходной Tlicx, нужно отвести от 
системы некоторое количество теплоты Qy. В результате система придет в 
конечное состояние с внутренней энергией 

Ukoa = !Ico2Um(CO2) = Um(CO2).
Используя первый закон термодинамики Q=W+ AU, получим для рассмат­
риваемого процесса (W=O)

Qv =  ^rU = У к „ „  -  Uxсх =  иU co1) -  Um(CO) -  ̂ Um(O2) < о ,
то есть тепловой эффект экзотермической реакции при E=Const отрицате­
лен, значит внутренняя энергия продуктов меньше внутренней энергии ис­
ходных веществ.
Если ту же реак­
цию горения 
провести при по­
стоянном давле­
нии (см. рис. 1.8), 
то система будет 
обмениваться с 
окружающей сре­
дой и теплотой и 
механической ра­
ботой. В этом 
случае для коли­
чественной оцен­
ки теплового эф­
фекта лучше ис­
пользовать эн-

Cuctmna изолированная

Конечное 
состояние:

■ъ,нш &>)'
KGX ĤCX ИСХ
"CO2HnTOWhpom = V ^ T O  '

Рис. 1.8. Протекание химической реакции 
при постоянном давлении

талышю системы. Действительно, первый закон термодинамики 
SQ= dH+ Vdp 

для случая /7=const (dp=0) запишется
SQp = dH, Qp = ArH = Hkoh -  # исх < 0.

Аналогичные рассуждения для эндотермических реакций приведуз к соот­
ношениям Qv=SrU>0, QF=S.rH>0, то есть тепловой эффект эндотермиче­
ской реакции при E=Const (/?=const) положителен, значит внутренняя энер-
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гия (энтальпия) продуктов реакции больше внутренней энергии (энтальпии) 
исходных веществ.
Таким образом, тепловой эффект химической реакции определяется коли­
чеством теплоты, поглощенной или отданной системой в результате ре­
акции, при равенстве температур конечных и исходных веществ. Если ре­
акция протекает при F=const (p=const), то величина теплового эффекта 
не зависит от пути реакции, а зависит только от конечного и начального 
состояния системы и определяется разницей внутренней энергии 
(энтальпии) этих состояний. Последнее утверждение является теоретиче­
ским доказательством закона Гесса, сформулированного на основании экс­
периментальных данных до открытия первого закона термодинамики.

Практическое использование закона Гесса при термодинамических 
расчетах связано с тремя достаточно очевидными следствиями этого зако­
на.

Первое следствие. Тепловой эффект исследуемой реакции может 
быть найден путем комбинирования реакций с известными тепловыми эф­
фектами. Например, реакция неполного горения углерода

С +Y2O2 =CO (а)
получается вычитанием реакции

CO + Y2O1 = CQ1 Ф)
из реакции

С +O2 = CO2. (с)
Поэтому

ArHa = ArHc - A rHb,
ArUa = ArUc - A rUb.

Заметим здесь, что вычитание из реакции (с) удвоенной реакции ф)  дает 
реакцию газификации углерода

С + CO2 = 2СО, (d)
ПОЭТОМУ

ArHd = ArHc - 2  ArHb,
ArUd = ArUc - I A rUb.

Второе следствие наиболее широко применяется в практических 
расчетах, так как позволяет на основании достаточно ограниченных спра­
вочных данных по теплотам образования веществ вычислить тепловой 
эффект любой химической реакции. Теплотой образования называют теп­
ловой эффект (изменение энтальпии) реакции получения I моль вещества 
из элементарных веществ. Например, тепловой эффект реакции 

3 Fe + IO 2 = Fe3Oi
является теплотой образования AjH(Fe3Oi ) ( f  - начальная буква английско­
го слова formation), тогда как тепловой эффект реакции
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3 FeO +  ^ O 2 = Fe3O4

таковой не является. Можно показать, что любая интересующая нас реак­
ция может быть получена комбинацией реакций образования веществ, уча­
ствующих в этом процессе. Например, реакция

3 / 4 ¾ •+- CO = 2 Fe3Oi  ■+* COi (е)
является суммой реакций образования продуктов Fe3O4 и СО2 за вычетом 
суммы реакций образования исходных веществ Fe3O3 и CO (с учетом сте­
хиометрических коэффициентов), поэтому при постоянном давлении 

ArHe = I A f H(Fe3Oi ) + Af H(COl ) -  ЗАf  H(Fe2O3) -  Af H(CO).
В общем случае тепловой эффект реакции можно рассчитать из соотноше­
ний

ArH  = X  VjAf H(i), ArU =X  Vj-Aу (/(/), 
i i

где Af H(i),Af U(i)~ теплоты образования г-го участника химической ре­

акции; V, - его стехиометрический коэффициент, отрицательный для ис­
ходного вещества и положительный для продукта.

Третье следствие широко используется для реакций между органи­
ческими веществами и требует информации о тепл стах (энтальпиях) сгора­
ния А<Д(/), причем для теплового эффекта реакции 

ArH  = - X  ViA cH  (О
i

(индекс с от англ. combastion - сгорание).
Чтобы сравнивать различные реакции, условились характеризовать 

любую реакцию так называемым стандартным тепловым эффектом. 
Стандартным называется тепловой эффект (стандартное изменение эн­
тальпии) реакции, протекающей при давлении I атм и температуре 
298,15К. Значения стандартных тепловых эффектов (стандартных энталь­
пий) относят к устойчивым состояниям простых веществ (например, у уг­
лерода таковым является графит, у серы при 298,15# устойчива ромбиче­
ская модификация и т.д.). Приведенные условия называются стандартны­
ми, а стандартный тепловой эффект (стандартную энтальпию) обозначают 
Ar# 293, где индекс ° указывает на стандартные состояния всех исходных 
веществ и продуктов реакции.

В современных справочниках приводятся данные по стандартным 
изменениям энтальпий при образовании индивидуальных веществ при О и 
298,15 К  из элементов в стандартном состоянии.

Пример 6. Вычислить стандартный тепловой эффект при постоянном давле­
нии (стандартную энтальпию) реакции восстановления оксида железа алюминием 

FejO3 +IAl = AIjO3 +2Fe •

37



Из термодинамических таблиц («Краткий справочник физико-химических вели­
чин») находим значения стандартных теплот образования (стандартных энтальпий) 
участников реакции:

Af HSn(AI) = О, Af HZw (Fe) = О,

^ fH in ( A h O i)  = -1675,69 кДж/моль, A/H in ( F eIO i) = -822,16 кДж/мопъ. 
Отрицательные значения стандартных энтальпий показывают, что при образовании 
оксидов из металлов и молекулярного кислорода теплота выделяется. Изменение эн­
тальпии реакции восстановления рассчитаем по уравнению

Дг# 2 9 8  = H v iA f HMtsW = -1675,6 9 - ( -8 2 2 ,1б)= -853,53 кДж.
I

Связь между тепловыми эффектами одной и той же реакции, проте­
кающей при постоянном давлении и при постоянном объёме, определяется 
соотношением (1.26)

Qp - Q v  = ArH - A rU = PAV. (1.49)

Если реакция протекает между конденсированными веществами, то ДЕ»0 и 
AHioAU. Изменение объёма системы при протекании реакции может ока­
заться большим и разница (Qp - Q v ) заметной по сравнению с самим теп­
ловым эффектом, если в реакции принимают участие газообразные веще­
ства. Тогда

£  v ^ R T
A V  =  A -----------------------

P
и разница тепловых эффектов составит

Qp -Q v = A rH -  ArU  = 2  ^ R T ,  (1.50)
J

где - стехиометрический коэффициент /-го газообразного участника 
реакции

Например, для реакции (е) = vCO + vCO2 = -1  + 1 = 0 и
t

ArH -  ArU = 0, то есть для реакции, не сопровождающейся изменением 
числа молей газообразных участников, ArH  = ArU.
Для реакции

CO + I o 2 = CO2

2  ^  = поэтому ArH  < ArU  (см. рис. 1.8). Для реакции (а)
I

2  vI ^  = + - ,  поэтому ArH  > A rU.
i
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1.8. Зависимость теплоты процесса от температуры 

(уравнение Кирхгофа)

Тепловые эффекты химических реакций (и других процессов) явля­
ются теплотами изотермических процессов и зависят от температуры, при 
которой процесс протекает.

Для определения зависимости теплоты реакции от температуры про­
дифференцируем уравнения Q r = ArU  = U2 - U i  и  Qp ~  ^ rH  ~  H2 - H1

по температуре при постоянных V h р  соответственно. Принимая во внима­
ние уравнения (1.24) и (1.28) и стандартное давление, получаем

SQl

d r
f  ClArU 0^

SQ

ЗТ

dT
-JL- З А М о \

ЗГ з г

зи\
з г

\ З Г  J

г .о ,-,о = Cy  £ - C y j ;

(1.51)

= Cр,2 — CpjI
P P P

Здесь Ci и Ci - теплоемкости системы до и после реакции. Следовательно, 
величины Cyj и C^1, а также C0pJ и C^1 являются суммами теплоемкостей 
продуктов и исходных веществ

Су,2 -  Cy,l =  Z  viCyj;

C0pa - C 0PJ = Z y f C,0
Pi-

Здесь Ci - мольная теплоемкость г-го участника реакции
Таким образом, зависимость теплоты химической реакции от темпе­

ратуры выражается следующими уравнениями Кирхгофа:

SQy .
'< /(дд /°)

dT dT

SQp s ( a  гН ° )

dT dT

= Z y iC y j = A r f ;

- Z y iC0pJ = K

(1-52)

Полученные закономерности можно сформулировать следующим образом. 
температурный коэффициент теплового эффекта равен изменению теп­
лоемкости системы в результате протекания реакции.

Для использования в практических расчетах теплот реакций уравне­
ния (1.52) должны быть проинтегрированы
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T2
ArU072 = ArU07f + J  ArCfdT'

Ti
T2

ArH 0h  = ArH \  + J ArCptfr.
Ti

Чтобы использовать в расчетах справочные данные в этих уравнениях це­
лесообразно нижний предел интегрирования приравнять стандартной тем­
пературе Т\=19% К. Тогда для любой температуры имеем

T
ArH7 - A rH298+ JA rCpdT. (1-53)

298
Зависимость теплоемкости (обычно Cp) от температуры выражают в 

виде степенного ряда
С%=а+ЬТ + сТ2 +с'Т~2.

Алгебраическую сумму теплоемкостей можно, таким образом, выразить 
степенным рядом:

X  VjC0pj  = ArCfip - A a  + A bT+ AcT2 + Ac' T 2. (1.54)

После подстановки выражения (1.54) в уравнение (1.53) для ArH  получим:
T т

ArH f = ArH ^ i  + J ArC^tT= ArHfgi + J IAa+AbT+AcTa +AdrT 2^tT  (1.55)
298 298

ИЛИ

Ar^ = A r/ ^ 8 + Ao(7’-2 9 8 )+ ^ (7 2 -2982) + ^ ( 7 3-2983) + Z W ^ |? .  (1.56)

Если при решении дифференциальных уравнений (1.52) взять неоп­
ределенный интеграл

J ArH0 = J A rCfdT + const,
то получается уравнение

ArHf-= const+ AaT+ Y ^ 2 + ~ ^ 3 ~ А с '~ ,  (1.57)

которое дает зависимость изменения энтальпии реакции от температуры. 
Было бы ошибочным интерпретировать постоянную интегрирования как 
изменение энтальпии (тепловой эффект) реакции при абсолютном нуле. 
Определить же численное значение постоянной интегрирования можно,
подставив в уравнение (1.57) стандартную энтальпию A rH 0gi и температу­
ру Г=298 К.

В заключении отметим, что формула (1.56), полученная при интегри­
ровании (1.53), справедлива для того простого случая, когда в интервале 
температур 298-Г все участники реакции не претерпевают каких-либо фа­
зовых превращений. Для примера рассмотрим случай, когда один из участ- 
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ников реакции, который при 298,15 К  является твердым кристаллическим 
веществом в a -модификации, при нагревании до температуры T испыты­
вает такие фазовые превращения:

- при температуре i f  претерпевает полиморфное а —>/? превращение с эн­

тальпией AtrH0 > 0;

- при температуре l f > l f  плавится с энтальпией плавления AmH 0 > 0;

- при температуре i f  > T0 испаряется с энтальпией испарения AvH0 > 0.

Тогда изменение энтальпии реакции при температуре T > Tf  определится 
уравнением

4  Ti
ArH^  = АгН$9ь + J AC" d l’i  A trH 0 + J A C ^ d T i A mH 0 +

298 jJ

Tj (L58)
+ f  A C ^ d T ± A vH ° + I A C f 3CfT.

I0
В этой формуле знак "плюс" перед энтальпиями фазовых превращений от­
носится к случаю, когда вещество является продуктом реакции, а знак 
"минус" - исходным веществом.

Пример 7. Выразить уравнением зависимость энтальпии химической реакции 
С#з0 #(гм)+3/2 0 2=СО2+2 # 2 0 (га>) от температуры. Значение энтальпии этой реакции 
при стандартных условиях ArH^9g- - 676,13 кДж.

Для получения уравнения ArHf = J(T) воспользуемся выражением (1.57). Зави­
симость изменения теплоемкости от температуры выражается уравнением (1.54). Ко­
эффициенты а, Ь, с и е 1 для участников реакции найдем в «Кратком справочнике физи­
ко-химических величин» (см. таблицу):

C0 = f  (T ), Дж/(моль-К) Температурный
Вещество а MO3 сЧО-5 ClO6 интервал, К

CO2 44,140 9,040 -8,540 0 298 .2500
H2O (раз) 30,000 10,710 0,330 0 273..2500

CH2lOH (газ) 15,280 105,200 0 -31,04 298...1000

O2 31,460 3,390 -3,770 0 273..2000
104,140 30,460 -7,880 0 298. .2500

62,470 110,295 -5,655 -31,04 298 1000

AC0 41,670 -79,835 -2,225 31,04 298..1000

Поэтому для заданной реакции уравнение зависимости изменения теплоемкости от 
температуры будет
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ACjj =41,67- 79,83 • IO'3 T + 31,04 • IO"6 T1 -  2,22 • IO5 / T1.
Заметим здесь, что полученное уравнение справедливо в интервале температур 

298-1000 К, так как теплоемкость CHyOH(Ji3) определена лишь для этого интервала. С 
учетом формулы для М2р-/(Т) получим

A rH° = const + 41,67 T -  39,91 • I О"3 T2 +10,3 5 • I О-6 T3 + 2,22 105“ .

Постоянная интегрирования с учетом стандартной энтальпии
3 •> -Л 3 2,22-IO5const = -676130-41,67 х 298 + 39,91 10-3 х 2982 - 10,35' IO-6 х 2983 - -------=

298
= -676130-12417 + 3544 -  274-  745 = -686022 , Дж.

Таким образом, уравнение зависимости энтальпии реакции от температуры, справед­
ливое для интервала температур от 298 до 1000 К , будет:

АГЯ? = -686020 + 41,67Г - 39,91 • IO-3T2 +10,35• IO"6T3 + 2,22-IO5 у  (Дж).

Другой метод вычисления энтальпии реакции при температурах 
Т>29Ш основан на использовании табличных данных для стандартных эн­
тальпий образования Д /^298 реагентов и разницы их энтальпий при тем­

пературе T и стандартной температуре [Hq- - /Z 298]. Значения [/Z^-ZZ298] 
для газообразных веществ рассчитываются на основе спектроскопических 
данных и геометрии молекул методами статистической термодинамики.
Для жидких и твердых веществ при расчете [Hj- -  /Z298] используют экспе­
риментальные данные по теплоемкостям, по температурам и энтальпиям 
полиморфных превращений, температуре и энтальпии плавления.

Выражение для расчета ArHj- = / (T) можно получить путем сле­
дующих простых преобразований.

AjHqt = А ГЯ2°98 + [ArHj- -  ArH02 n ] = Лг#298 + АД H 0t  -  Я 2°98] . (1.59) 
Стандартную энтальпию вычисляют по одному из следствий закона Гесса. 
Второе слагаемое определяют из табличных данных с учетом стехиометри­
ческих коэффициентов реагирующих веществ.

В некоторых справочниках приводятся величины энтальпий веществ 
относительно абсолютного нуля [Ht - H q] и энтальпий образования при 

OK Aj-Hq . В этом случае по уравнению

ArH 07 = ArH00 + АГ[Н°Т -Н%] 
возможно вычисление энтальпии реакции и при температурах ниже стан­
дартной.

Пример 8. Для реакции 1,5Нг+0,SNi=NHi вычислить ArTZjj000 I) с использовани­
ем табличных данным по теплоемкости и А/Н 2д ^ ; 2) с использованием значений
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В первом случае в соответствии с уравнением (1.56) сначала вычислим энталь­
пию реакции ArH bi и алгебраические суммы Да,, Ab, Ac'. Пользуясь табл. 44 «Кр 
спр. физ.-хим. величин», находим

А/-Я298 = (A/# 298)л№, -45940 Дж,

(C0p)m з = 29,8 + 25,48 • IO-3 T - 1,67 • IO5 Г 2,

(C0p)lli = 27,28 + 3,26 ■ IO-3 7' + 0,50- IO5 Г 2,

(C0p)fJi = 27,88 + 4,27 • I О-3 Т, Дж ! моль ■ К,
откуда

А а= 29,8 - 1,5-27,28 - 0,5-27,87= -25,06 Дяс/К.
Аналогичным образом вычисляем

Ab= 18,455-XOi Дж/К3, Ac’= -2,42-IO5Дж-К.
Подставив численные величины ArH0Qs,Aa, Ab и Ac’ в уравнение (1.56), получим 

ДГЯ£ = -40090 -  25,067 4  9,23-IO-3 Г2 +2,42-105? "1 
Затем из полученного уравнения Дг77̂  = /(7 )  вычисляем 

ArTZ10Ooo = -55678 Дж = -55,678 кДж 
Во втором случае сначала определяем Ar [77°-TT^198] с учетом стехиометриче­

ских коэффициентов уравнения реакции

Аг[ Я ° - / 4 8] = [Я °-7 ^98]№з- I ( H 0t- H 0K)H1 ~ ~[Н°т- H 0̂ h 1

По табличным данным для \H j -H b i]  реагентов (табл. 50 «Кр. спр. физ.-хим. вели­
чин») для 1000А*

3 I
ArIH0im - Hl9i] = 32560- -20690-  -21460 = -9205 Дж.

Для исследуемой реакции ArH^9* =-46190 Две. По уравнению (1.59) вычисляем 
Ar Hj0OO0 = -45940 -  9205 = -55145 Две = -55,145 кДж.

Полученные значения энтальпии для реакции синтеза аммиака по уравнениям (1.56) и 
(1.59) практически совпадают между собой.

2  ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ И  ЕГО ПРИЛОЖЕНИЯ

2.1. Самопроизвольные и несамопроизвольные процессы

При классификации термодинамических процессов по характеру их 
протекания (см. 1.4) указывалось, что реальные процессы являются необ­
ратимыми (неравновесными). При этом в качестве примера рассматрива­
лись процессы с газами, при которых система переходила из одного равно­
весного состояния в другое, тоже равновесное, состояние. В этом случае 
обратимый бесконечно медленный процесс между этими равновесными 
состояниями служит аналогом реального процесса, протекающего с конеч­
ной скоростью. На практике чаще приходится иметь дело с процессами,
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протекающими (возникающими) в системах, параметры состояния которых 
далеки от равновесных. Реальные процессы, возникающие и протекающие 
в таких системах без внешнего воздействия, называются самопроизволь­
ными. Совершенно очевидно, что самопроизвольный процесс приближает 
систему к равновесному состоянию и, рано или поздно, прекратится при 
достижении состояния равновесия.

Примерами самопроизвольных процессов могут служить смешение 
газов в результате диффузии, переход теплоты от горячего тела к холодно­
му и др. Чтобы такие процессы пошли в обратном направлении, необходи­
мо затратить энергию, взятую извне. Процессы, протекание которых удаля­
ет систему от состояния равновесия и которые возможны лишь при опре­
деленном энергетическом воздействии окружающей среды, называются 
несамопроизвольными. В изолированной системе (при отсутствии тепло- и 
массообмена с окружающей средой) могут протекать только самопроиз­
вольные процессы

Первое начало термодинамики по существу определяет разность 
энергий системы в двух состояниях и устанавливает количественные соот­
ношения между различными формами обмена энергией системы с окру­
жающей средой в процессах перехода системы из одного состояния в дру­
гое. Однако строгий вывод о возможности протекания самопроизвольного 
процесса и направлении его протекания можно сделать лишь на основании 
второго закона термодинамики.

2.2. Энтропия - тепловая координата системы

В химической термодинамике для характеристики всех видов работ, 
совершаемых термодинамической системой и являющихся количественной 
мерой энергетического обмена системы с окружающей средой, использу­
ется обобщенное понятие работы, выражаемое дифференциальным урав­
нением

W  = J^Xjdxi =J^ W i . (1.60)
i I

Здесь SW i - обобщенная работа бесконечно малого / -го частного процесса 
в системе; X, - движущаяся сила процесса (обобщенная сила), являющаяся 
интенсивным параметром системы; х, - экстенсивный параметр системы 
(обобщенная координата), изменяющийся в результате действия движущей 
силы Xi.

Поскольку обобщенная работа является количественной мерой энер­
гетического обмена системы с окружающей средой, то в самом общем слу­
чае для любой термодинамической системы первый закон термодинамики 
определяется выражением
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CiU = Z X iClx,.
i

Применим уравнение (1.60) для выражения некоторых видов работы.
Работа бесконечно малого расширения газа 

W  = PdV- V =nVm, 
где р  - давление, V u V m - объём и молярный объём газа соответственно, п - 
количество вещества газа (моль). Ранее нами рассмотрены примеры вычис­
ления механической работы для конечных процессов.

Работа изменения поверхности жидкости против сил поверхностного 
натяжения

W  = -csdm,
где о  - коэффициент поверхностного натяжения жидкости и со - площадь 
поверхности.

Работа переноса заряда:
W '  = - qdcp,

где q - заряд, ср - потенциал электростатического поля, dcp - бесконечно­
малое падение потенциала на пути dl при перемещении заряда q. 

Аналогичным выражением может быть определена теплота
SQ = TdS, (1.61)

где S = nSm -  тепловая координата системы, названная энтропией. 
Соотношение (1.61) является одним из постулатов термодинамики, а ут­
верждение о существовании функции состояния, энтропии, можно считать 
самой общей формулировкой второго закона термодинамики (строгое оп­
ределение энтропии возможно, например, при анализе произвольного кру­
гового процесса в термомеханической системе с использованием произ­
вольного цикла Карно).

Выражение (1.61) постулировано для случая обратимого (квазиста- 
тического) процесса, поэтому можно записать

dS = ^ y ^ .  (1.62)

Уравнение (1.62) является математическим выражением второго закона 
термодинамики, а отношение (bQo&p'T) называется приведенной тепло­
той.

Из соотношения (1.62) следует.
]. изменение энтропии в обратимом процессе равно приведенной те­

плоте процесса (химической реакции);
2. энтропия - функция состояния, а её изменение определяется 

только начальным и конечным состояниями системы

AS = S2 - S 1 = P ^ .  (1.63)

45



Подставляя значение SQ из выражения (1.61) в уравнение (1.30), по­
лучаем формулу

TdS=* dU  + pdV, (1.64)
которая объединяет оба закона термодинамики для обратимых 
(квазистатических) процессов в случае простейших термомеханических 
систем.

Допустим, что система переходит из начального состояния в конеч­
ное двумя путями: обратимым (квазистатическим) и необратимым 
(нестатическим). По первому закону термодинамики для обратимого про­
цесса

dU = SQo6p -SiVo6p, M J = Qo6p -W o6p- (1.65)
и для реального необратимого процесса

dU  = SQmo6p — SWneo6p, STJ = Q^ed6p -W ws06p. (1.66)
Величины AU и dU  определяются разницей внутренней энергии системы в 
конечном и начальном состояниях, поэтому не зависят от пути (характера) 
процесса, тогда как механическая работа зависит от пути, причем

^обрХ ^необр- (1.67)
Следовательно

<%2а6р > <%еобр и > <%?необр • (168)
Объединяя уравнения (1.62) и (1.68), будем иметь для математиче­

ской формулировки второго закона термодинамики

d s * Y ’ а б 9 )
где знак "равенство” относится к обратимым, знак "больше" - к необрати­
мым процессам. Для конечного процесса имеем

AS = ]dS=Sz - S x> ) ^ .  (1.70)
I I 1

В частности, для обратимого циклического процесса

Zl - о .
обр

тогда как для необратимого циклического процесса справедливы такие со­
отношения

j dS  = 0, « > ( } & )
I необр.

Последнее так называемое неравенство Клаузиуса (сумма приведенных 
тепл от для необратимого циклического процесса всегда, отрицательна) 
является следствием теоремы Карно: коэффициент полезного действия 
реального необратимого цикла всегда меньше, чем у его обратимого ана­
лога.
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В современной термодинамике второй закон формулируется как за­
кон возрастания ('закон максимума) энтропии. Из уравнения (1.69) следует 
для процессов в изолированной системе (SQ=0; U=const, V=Const)

(dS)u y *0.  (1.71)

При протекании самопроизвольного процесса в изолированной системе 
энтропия возрастает, достигая максимального значения при установле­
нии в системе равновесия.

Например, требуется установить, возможен ли самопроизвольный 
переход тепла от менее нагретого тела к более нагретому. Изолируем эти 
тела с разными температурами (Т{>Т2) и определим изменение энтропии 
при переходе тепла от тела с меньшей температурой T2 к телу с большей 
температурой Т\. Так как отданная теплота отрицательна и Т}>Т2, то изме­
нение энтропии системы при таком процессе

AS = - -2- + ̂ < 0 ,
T2 T1

что противоречит второму закону термодинамики. Следовательно, единст­
венным результатом любой совокупности процессов не может быть пе­
реход теплоты от менее нагретого тела к более нагретому. Так второй 
закон был сформулирован Клаузиусом.

На втором законе термодинамики основано определение термодина­
мической температурной шкалы (термодинамическая температура T - тем­
пература, отсчитываемая по термодинамической шкале температур от аб­
солютного нуля). Из уравнения (1.48) следует, что для любого рабочего те­
ла (независимо от природы), совершающего цикл Карно, отношение коли­
чества теплоты Qi, полученного телом от теплоотдатчика, к количеству те­
плоты Qz,  отданного теплоприемнику, равно отношению температуры Ti 
теплоотдатчика к температуре T2 теплоприемника:

Q l = I l  
Q2 T2

Если выбрать на температурной шкале одну реперную точку (постоянную 
точку), произвольно приписав ей температуру T0, и провести цикл Карно, 
причем один из резервуаров теплоты (например, теплоотдатчик) имел бы 
температуру То, а другой (теплоприемник) - температуру Г, то на основа­
нии приведенного выше соотношения можно определить любую темпера­
туру Т, измерив предварительно количества теплоты Qi и Q2. Построенная 
таким образом температурная шкала называется термодинамической. В 
качестве единственной реперной точки при этом выбрана тройная точка 
воды (вторая реперная точка - точка абсолютного нуля).

Другой общеизвестной формулировкой второго закона термодина­
мики является постулат Томсона: невозможно построить периодически 
действующую машину, единственным результатом которой было бы ох­
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лаждение резервуара (нагревателя) и совершение работы, т.е. невозмож­
но полностью превращать тепло в работу. Действительно, в тепловой 
машине без холодильника тепло отводится от нагревателя только за счет 
совершения эквивалентного количества работы и, следовательно, её энтро­
пия уменьшается

AS = ----------<0,
Ti H arp.

а это противоречит соотношению (1.71).
Тепловая машина, работающая без холодильника и на 100% превращаю­
щая теплоту в работу, названа вечным двигателем второго рода.

Коэффициент полезного действия тепловой машины можно рассчи­
тать по уравнению (1.48)

Равенство Tj единице возможно только при T2=0. А так как Tj *  I, то из по­
лученного соотношения следует, что 7)^0 и абсолютный нуль недости­
жим.

С учетом соотношения (1.69) объединенная запись первого и второго 
законов термодинамики (1.64) для термомеханической системы приобрета­
ет вид

TdS > dU  + p d V . (1.72)
В соответствии с уравнением (1.71) в изолированной системе (SQ=O; 

[/=Const, K=const) возможны лишь такие процессы, при которых
(AS)uy  ̂0.

Когда в результате необратимого (нестатического) процесса изолированная 
система придет в состояние равновесия при рассматриваемых условиях, то 
энтропия её достигнет максимально возможной величины. Таким образом, 
энтропия является критерием возможности и направления протекания са­
мопроизвольного процесса в изолированной системе

(d S)uy  > 0; (d 2S ) u y  < 0.

2.3. Вычисление изменения энтропии

В любой системе расчет изменения энтропии возможен путем под­
счета приведенных тепл от только для обратимых (равновесных) процессов 
по уравнению (1.63). Используя выражение (1.30) для элементарной тепло­
ты в переменных Ки T  (или р  и 7), будем иметь для моля идеального газа
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T р

Уравнения (1.73) определяют полные дифференциалы функций 
S=S(VtT) и S=SfptT), а множители при дифференциалах переменных есть 
частные производные энтропии по этим переменным

( ¾  = S l - f i ® )  = Z
I d r ) v ~ T '  KdVJr T ’

,  N Т (1.74)
с5 \  Cl  ( ж )  = _ V

<JT)p T \ ф ) т T
После интегрирования уравнений (1.73) в заданных пределах получим для 
изменения энтропии при переходе идеального газа в количестве I моль из 
одного состояния в другое

S2 - S i = I ^ d T  + I  —dV = Cv  ь Д  + Я ь Д . 
j T j V T VTTj V1 1 1

¾ С’ й  D rP п
S2-S 1 = I - f a r -  J - d p = с р \ Л - R in ^ .

T1 Т  р , Р  7I ^

а.75)

Фиксируя величины Vi и Ti (или р\  и Ti), а следовательно, и Si и 
объединяя постоянные слагаемые, получим:

S2 =Cv InT2 + RlnV2 +(Si - C v In Ti-R lnVl),
S2 =Cp InT2 - R l n p 2 +(Si - C p XnT1+ R \nPi). }

Обозначив символами S0 и S0 суммы в скобках (являющиеся постоянны­
ми) и опустив индекс 2, получим для величины энтропии одного моля иде­
ального газа:

Sm = S i +Cv XnT+RlnVm,

Sm = S l + C p l n T - R l n p .

Здесь S° и S^ - константы интегрирования.
Для реальных газов теплоемкость является функцией температуры и 

уравнения (1.75) преобразуются к виду (в предположении, однако, справед­
ливости уравнения состоянияpV=RT):



(1.78)

(1.79)

^  C  V
S2 - S 1= f -¥-dT+  K in-2-,

T1 T Vi

S2 - S 1= [ ^ p- J T - R l n ^ -  
{ T Pl

или для мольной энтропии

Sm = S 0m + \ ^ J T + RlnVm,

Sm = S°n + \ ^ J T - R l n p .

Уравнения (1.79) применимы к реальным газам в широком интервале тем­
ператур и давлений.

Результаты расчета изменения энтропии для некоторых процессов с 
участием жидких и твердых веществ с использованием уравнения (1.63) 
проиллюстрируем конкретными примерами.

Пример 9. Фазовое превращение чистых веществ (изотермический процесс; 
T=Const).

К фазовым переходам веществ относятся полиморфные превращения кристал­
лов и изменения агрегатного состояния: плавление (кристаллизация), испарение 
(конденсация) и сублимация (возгонка - переход из твердого состояния в газообраз­
ное). Фазовые переходы чистых веществ протекают при постоянной температуре T и 
характеризуются энтальпиями превращения A rH . Поэтому формула (1.63) преобразу-

Например, молярная теплота плавления бензола AmH(Cffls)^ Ю,03 кДж/мопъ; 
температура плавления 5,5°С. Поэтому изменение энтропии I кг бензола при плавле­
нии

AmH  1000x10,03 
AmS = п——— = — —-  — - = 0,461 кДж/К.

T 78 х 278,65
Пример 10. Нагревание вещества при постоянном давлении (изобарный про­

цесс; р= const).
Из второго уравнения (1.73) получаем:

Г’С„
S2- S l = A S = ^ d T .

Найдем изменение энтропии одного грамм-атома алюминия при нагревании от 
25 до 600°С. Истинная теплоёмкость алюминия определяется уравнением:

Cp  = 20,67 + 12,38х10-37; Дж/(молъхК).
Изменение энтропии составит:

873 Q Jj
AS= f -T -JT  = 20,67In ——  +12,38• IO-31873 -  298) = 29,34 ДЖ

I  T  OOfi ’ ’  ’29g T 298 моль К
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Пример II. Смешение двух идеальных газов при неизменных давлении и темпе­
ратуре.

В смеси идеальных газов компоненты ведут себя независимо друг от друга, тем 
не менее энтропия равновесных смесей идеальных газов не является аддитивной 
функцией состава: Scu = HiSmi +P2Sm2 + AS.

При смешении двух газов, количества которых /ц и п2 моль при постоянных 
температуре T и общем давлении р, каждый газ изменяет свой объём от первоначаль­
ного до объёма смеси, равного сумме объёмов смешиваемых газов Vi и V2. Изменение 
энтропии при смешении является суммой изменений энтропии каждого газа при их 
изотермическом расширении. В соответствии с уравнением (1.75) это изменение:

AS = nlR ln ^ ~ ^ + n 2R ln f̂ 1~ ^ - .

Рассчитаем изменение энтропии при смешении двух молей азота и одного моля 
водорода при постоянных Т и р .  Так как объёмы азота, водорода и смеси находятся в 
отношениях ^:^:(^1+^2^2:1:3, то изменение энтропии составит:

AS = 2Д1п|+Л1пу = 8,314(21п| + 1пЗ) = 15,88 Дж/К.

Пример 12. Переход переохлажденной жидкости в твердое состояние 
(неравновесный процесс).

Рассчитаем изменение энтропии и приведенную теплоту при неравновесном 
процессе - переходе в лед одного моля жидкой воды, переохлажденной до -5°С. Теп­
лоёмкость жидкой воды и льда составляют 75,6 и 36,4 Дж/(мапъхК) соответственно, а 
теплота плавления льда при O0C Ат//'=6010 Дж/моль. Давления насыщенных паров 
воды и льда при -5°С составляют 420,66 и 400,93 Па соответственно.

Изменение энтропии может быть вычислено как сумма приведенных тепл от по 
какому-либо равновесному пути между этими состояниями. Расчет можно провести 
для двух равновесных превращений.

I. Жидкая вода нагревается от -5°С до 0°С (I), затем обратимо затвердевает
при 00C (2), и, наконец, лед охлаждается до -5°С (3). Изменение энтропии для трех
этапов этого пути вычисляют следующим образом:

(1) AS/ = Cp ж In -р- = 75,61n = 1,396 Дж / (моль К)\

г AmH  6010
(2) AnS i = - f ~  = - ^  = - 21’" 8 Д*П *оль-К),

(3) AS/ = Caib In | -  = 36,4InШ  = -0,672 Дж / (моль- К).

Суммарное изменение энтропии составит
AtrS1 = AS/ + А „Si + AS37 = -21,274 Дж i (моль ■ К).

II. Жидкая вода испаряется обратимо с образованием своего насыщенного пара 
с давлением/71=420,66 Па при -5°С(I). Затем водяной пар изотермически расширяется, 
пока давление не станет /72=400,93 Па (2). Наконец, пар конденсируется в лед пои -5°С
(3)-

Вычислим сначала необходимую для расчета теплоту кристаллизации воды при 
температуре -5°С по уравнению Кирхгофа для процесса:

H1O(K) = H2O(T)
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268p.
AirH26sa = AkrHm a  + (  (Cpjnt-С р ж.)с/Г = -6010- 39,2 -(-5) = -5814 Дж I (моль - К).

ТТЪ2
Теперь вычислим изменение энтропии:

-  AvH AvH
О) = - ¾ - = ¾ ;

Ti D*t 420 66
(2) AS2 = -Л1п“  = 8,3141п ̂ 193 = 0,399 Дж I (моль ■ К),

A.H Л Я
(3) AsS" -еЯ_ ^ H  AsH

Ts 268,2
Суммируя, получаем:

AS = AvS f  +ASf + AsS f  = - у~ ■ ■ —  + 0,399 Дж / (моль■ К).
Tkr

AtrSn = - ^ - ^ -  + 0,399 = -21,279 Дж I (моль -К).

Так как AvH -  AsH -  AHkr -  -5814 Дж / (моль-К), то 
5814 
268,2

Величины AfrS, найденные для одного процесса, проведенного различными 
путями, равны (небольшая разница обусловлена неточностью расчетов). Этого следо­
вало ожидать, поскольку энтропия является функцией состояния.

Приведенная теплота, отданная водой в необратимом процессе затвердевания её 
при -5°С, определяется гак:

Q AkrH  5814 „ (/
J  = - J  = -21,678 Дж / (моль-К).

Сравнение величин AfrS  и Q/Т  показывает AtrS -Q rT, что соответствует уравнению 
(168)

2.4. Постулат Планка. Абсолютные значения энтропии

Для однозначной характеристики состояния термодинамической сис­
темы нужно знать абсолютные значения всех её параметров, в том числе и 
энтропии. Вычислить абсолютное значение энтропии можно из второго 
закона термодинамики для обратимых процессов

ДО С
St  = J + const = J -J^d T + const,

если определить постоянную интегрирования (например, значение So при 
0К). Такую возможность дает утверждение, называемое постулатом План­
ка: энтропия индивидуального кристаллического вещества при абсолют­
ном нуле равна нулю.

Таким образом, абсолютное значение энтропии можно вычислить по 
формуле:

St т ю  т с
jdS= ST = j ^ -  = j ^ - d T  (1.80)

S0 O 1 O 1
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В качестве примера определим при температуре T  и давлении р  абсо­
лютное значение энтропии моля идеального газа, получающегося при на­
гревании кристаллического вещества от OK и/?0 = I атм (1,01325-IO5 Па), 
если при этом имеют место следующие процессы:

В этом случае интеграл (1.80) представляет собой сумму изменений 
энтропии на каждой стадии:

Здесь AmH, AJ i  - молярные энтальпии фазовых переходов, C p -  молярные 
теплоемкости вещества в различных агрегатных состояниях.

В термодинамических таблицах приведены численные значения

в практических расчетах вместо формулы (1.80) используют уравнение

ZVS

при вычислении интеграла которого учитываются все фазовые превраще­
ния вещества в интервале температур от 298 до Т.

2.5. Характеристические функции.
Термодинамические потенциалы

Математический аппарат термодинамики основан на использовании 
фундаментального уравнения (1.64)

Из приведенного соотношения следует, внутренняя энергия (одно из 
свойств системы) является явной функцией независимых переменных S  и 
V. Используя свойства полного дифференциала, из уравнения (1.81) полу­
чаем

Таюш образом, с помощью производных от внутренней энергии можно 
выразить термодинамические свойства системы Г и р. Из соотношения
(1.82) вытекает, что температура является мерой возрастания внутренней 
энергии системы с увеличением энтропии при ^=Const, а давление - мерой 
убыли внутренней энергии с увеличением объёма системы при S=Const Та­
кие функции состояния системы, посредством которых и производных их

Sj'  —

мольной энтропии чистых веществ в стандартном состоянии S^gg. Поэтому

dU = TdS- p d V . (1.81)

(1.82)
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по соответствующим параметрам могут быть выражены в явном виде все 
термодинамические свойства системы, называются характеристическими 
функциями. Согласно определению характеристических функций к ним не­
обходимо относить внутреннюю энергию при условии, что в качестве неза­
висимых переменных приняты Си S.

Аналогичные рассуждения с учетом формул 
H= U+ pV, dU= dH- pdV- Vdp 

позволяют получить из уравнения (1.81) следующие соотношения:

dH =TdS + Vdp, ( ¾  = T, [ — I =V. (1.83)
^d S J p  \ ф ) 5

Отсюда следует, что энтальпия будет явной функцией независимых пере­
менных S  и р, то есть является характеристической функцией, а её произ­
водные определяют такие свойства системы, как температуру и объём сис­
темы. Так как энтропию непосредственно измерить нельзя, то внутренняя 
энергия и энтальпия как характеристические функции редко используются 
в термодинамике для решения практических задач.

При термодинамическом анализе реальных процессов применяют 
другие функции, определяемые через внутреннюю энергию, энтальпию и 
энтропию. Введение таких термодинамических функций состояния систе­
мы основано на правиле Лагранжа: любая комбинация функций состояния 
есть новая функция состояния.
Введем величину

U-TS=A.  (1.84)
Функция A= U- TS называется энергией Гельмгольца. Так как U и S  являют­
ся экстенсивными свойствами системы, то и энергия Гельмгольца при по­
стоянной температуре будет также экстенсивным свойством системы.

Дифференцируя уравнение (1.84), получаем 
dA= dU- TdS- SdT.

Подставляя dU  из формулы (1.81), после сокращения подобных членов бу­
дем иметь

dA= -SdT- pdV. (1.85)
Таким образом, энергия Гельмгольца - явная и характеристическая функ­
ция независимых переменных T и Г. Частные производные энергии Г ельм­
гольца

— I  = - 5 ,  {— ) = - р  (1.86)
0Г )у  ^ d V J r

являются отрицательными величинами (S и р  всегда положительны). Из 
соотношений (1.86) следует, что энтропия является мерой убыли энергии 
Г ельмгольца с увеличением температуры при Г-const, а давление - мерой 
её убыли с увеличением объема при 7=const.

Введем еще одну величину
G = U- TS+ p V  = A + p V =  H- TS. (1.87)
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Функция G является функцией состояния системы и называется энергией 
Гиббса. Энергия Гиббса при постоянных р  и T  является экстенсивным 
свойством системы.
Продифференцируем выражение G =A + pV: 

dG -  dA + pdV+ Vdp.
Подставляя dA из (1.85), получаем

dG = -SdT + Vdp. (1.88)
Откуда следует, что энергия Гиббса - явная и характеристическая функция 
переменных р  и Т. Так как dG - полный дифференциал, то

Таким образом, объем системы служит мерой возрастания энергии Гиббса 
с увеличением давления при 7'^const, а энтропия - мерой убыли энергии 
Гиббса с ростом температуры при р =Const.

Если при протекании термодинамического процесса в системе кроме 
работы расширения (SlV= pdV) совершаются и другие виды работы (SW' - 
элементарная полезная работа), то соотношения для характеристических 
функций примут вид

dU ^ T d S - p d V - S f W y
dH =TdS + Vdp - S f W y 
dA = - S d T - p d V - S f W y 
dG = -S d T +  Vdp-SfW.

Следовательно, в зависимости от условий протекания квазистатического 
процесса максимальная полезная работа (fW) будет равна убыли термоди­
намических функций U, Н, A a  G:

W  = - ( M j ) s y - W  = -(AH )s  ру

W  = -(AA)v J-  W  = - (AG)p j .
По аналогии с механикой, где работа равна уменьшению потенциала, ха­
рактеристические функции U=U(SyV); H=H(S,p); A=A(VrT) и G=GfprT) так­
же называются термодинамическими потенциалами.

Исходя из рассмотренных свойств характеристических функций (U, 
Н, А, Cf), внутреннюю энергию можно назвать изохорно-изоэнтропийным 
потенциалом, энтальпию - изобарно-изоэнтропийным, энергию Гельмголь­
ца -  изохорно-изотермическим и энергию Гиббса -  изобарно-изотермичес­
ким потенциалом. Если в изолированной системе о направленности само­
произвольного процесса и равновесии судят по изменению энтропии сис­
темы (см. 2.2), то в закрытых системах такой характеристикой является ве­
личина полезной работы W.  При протекании любого самопроизвольного 
процесса система будет производить работу (PF^O) Например, для химиче­
ской реакции максимальную полезную работу можно получить, если ее
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провести квазистатическим путем в гальваническом элементе при постоян­
ных р  и Т. Таким образом, условием самопроизвольного процесса в закры­
той системе будет служить неравенство W >0.

Максимальная полезная работа приобретает свойства функции со­
стояния при следующих условиях протекания процесса.

S = const, V = const, dW'=-(dU)v  s ,  W= -( A U )v s ,

S = const, р  = const, dW'= ~(dH)p S , W= - ( S H ) p s ,

T = const, V = const, dW '=-(dA)V T, W1= - ( M ) v t ,

T = const, p  = const, dW' = ~(dG)pj ,  W'= - ( S G )p j .

Следовательно, при самопроизвольном протекание любого физико­
химического или химического процесса в закрытой системе термодинами­
ческие потенциалы при постоянстве соответствующих параметров системы 
должны уменьшаться. При достижении равновесия в системе термодина­
мические потенциалы при соответствующих параметрах достигают мини­
мальной величины. Тогда критериями равновесия в системе будут соотно­
шения:

(OJ)s y  = 0, (dH)s р = 0, (dA)V J  = 0, (dG)pT = 0;

(d2U)s y  >0, (d 2H)S p > 0, (A2A)v r  >0, (A2G) р Х > 0,
Поскольку большинство технологических процессов производства и 

эксплуатации материалов протекают в изобарно-изотермических условиях, 
то вопрос о возможности самопроизвольного процесса в закрытых систе­
мах решается на основании изменения энергии Гиббса. Самопроизвольный 
процесс будет возможен, если

(SG)p j  <0, (1.90)

а критерием равновесия в закрытой системе будет
(dG)p T  = 0, (1-91)

Пример 13. Определить Н, U, А и Cp через энергию Гиббса и её естественные 
переменные риТ.

На основании соотношений (1.87) и (Г. 89) имеем
H = G  + TS = G -  T(SGjdT)p . (1.92)

Используя связь Я  и С и определение теплоёмкости [см. уравнения (1.26) и (1.28)], а 
также уравнения (1.84) и (1.87), найдем

U = H - PV = G -l^cG /d r)p -f{cGi4>)T, (1.93)

A = G - pV = G -  p{cGj др)р, (1.94)

Cp = (Ш!дГ)р = -T(A1G ld r2)p (1.95)
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2.6. Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры

Изменение энергии Гиббса при изменении её естественных перемен­
ных на единицу определяется частными производными этого термодина­
мического потенциала по этим переменным 

( л ; /Ф )г  = у ,  {dG/cT)p = - s .

Объём и энтропия системы при любой температуре и любом давлении по­
ложительны. Поэтому частная производная энергии Гиббса по давлению 
при 7=const положительна, а по температуре при р =Const - отрицательна. 
Следовательно, энергия Гиббса с повышением давления при T=Oonst уве­
личивается, с возрастанием температуры при />=Const - убывает.

Для получения зависимости G от температуры воспользуемся диф­
ференциальным соотношением (1.92)

G = H  + T{dG/dr)p .

Приведем это уравнение к виду
_ G _  J / Я Л  = _ Я_  

T2 + TKSTJp T2 '
Левая часть последнего соотношения представляет производную от отно­
шения G/Т  по температуре

A g A )
дТ

Н_
гг2 (196)

Например, при изобарном (р=\ атм) проведении химической реак­
ции изменение Д/7° при изменении температуры в соответствии с форму­
лой (1.96) можно рассчитать по уравнению

dT T2 ' 1 }
Аналогичные уравнения характеризуют температурные зависимости 

энергии Гельмгольца и изменение этой энергии при изохорном проведении 
химической реакции

AaP')
J T dT

(1-98)

Соотношения (1.96), (1.97) и (1.98) называются уравнениями Гиббса- 
Гельмгольца.

Интегральная зависимость ArG f = f { T )  получается после разделе­
ния переменных в уравнении (1.97) и интегрирования

Йд ,с °
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A
ArGT = - T  \ - j^ d T +  JT, (1.99)

где J  - постоянная интегрирования.
Для вычисления интеграла воспользуемся температурной зависимо­

стью изменения энтальпии реакции по уравнению Кирхгофа
S rH ar  = ArH f + J  ArCpdT, (1.100)

Ас'
где A rCp =Aa + AbT + AcT2 + —у . (1.101)

После подстановки соотношения (1.100) в формулу (1.99) будем иметь
dT

ArGa = ArH f - T j S  ArCpd T + JT . (1.102)

С учетом уравнения (1.101) окончательно получим
n n Ab Ac -> Ac'

A rG f = A rH f -  AaTln T -  —  T2 - —  T3 -  —  + JT. (1.103)

Уравнение (1.103) позволяет вычислить ArG f химической реакции при 

любой температуре, если известны значения Cpj ,A rH f  и ArCjf при тем­
пературе Т\ для определения./.

Пример 14. Вывести уравнение температурной зависимости ArGf для реакции 
С(гр)+С02=2С0 по данным, приведенным в таблице. Экспериментально найденное 
значение ArGfcoo этой реакции составляет -5560Дж.

Вещество A fH f98,
кДж/моль

Коэффициенты уравнения Cp = /(7), Дж/(моль К)

а A-IO3 с'-10~5
С(графит) 0 16,86 4,77 -8,54
С02(газ) -393,51 44,14 9,04 -8,54
C(Xras) -110,53 28,41 4,10 -0,46

Для получения зависимости ArGf = / ( / )  используем уравнение (1.99). Темпе­
ратурную зависимость энтальпии определим по уравнению Кирхгофа, для чего по дан­
ным таблицы рассчитаем ACp.

ACp = -4,18 -  5,6 1-1 O 3 T +16,16 ■ IO5 / T1, Дж/ К.
Тогда

ArHf = ArH f + J  ACpdT = АHf + J ( —4,18 -  5,6 M  О-3 T +16,16 ■ IO5 / T2 )d.T,

ArH f = ArHf -4,187"-  2,805-IO-3 Г2 - 16,16 IO5 / Т.   (*)
Значение ArHf найдем из стандартных условий: T=298,15 К и AyHf9s. Стандартную
энтальпию определим по энтальпиям образования веществ, участвующих в реакции 
(см. таблицу):

Лг#?98 =IAf Hf9i(CO)- Af Hf9i(C )-A f Ham (CO1) = XllASO Дж.

Подставив в уравнение (*) температуру 298,15 К и найденное значение ArHf9i, полу­
чим АГЯ0=179368Дж. Тогда
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ArH$ = 179368 -  4,1 87-  2,805 ■ I О-3 T2 - 16,16 • IO5 / T (**)
Полученную зависимость (**) подставляем в уравнение (1.99) и интегрируем:

. -0  _г 179368 -  4,187 -  2,805 IO-3 72 -16,16-105 IT
ArGr -  - T j -------------!---------' - J 1------------- !------------ dT + JT  =

О  A g  i q 5

= 179368 + 4,1871п Г+2,805 • I О'3 T2 —  + JT.

Постоянную интегрирования J  найдем из условия: 7=1000 К и AG10Q00 =-5560 Дж. То- 
гда/=-215,799 и окончательно получаем:

8 08 IO5
ArGj = 179368 + 4,1871п 7 + 2,805-10~372 — -------215,7997, Дж.

2.7. Фазовые равновесия однокомпонентных систем

В однокомпонентной системе фазами являются различные агрегат­
ные состояния вещества и его полиморфные модификации. Переходы ве­
щества из одной фазы в другую называются фазовыми переходами 
(превращениями). Для однокомпонентной системы - это агрегатные 
(плавление или кристаллизация, возгонка - испарение твердого тела, назы­
ваемая также сублимацией, испаре­
ние жидкости или конденсация па­
ров) и полиморфные превращения.
Такие превращения протекают в 
изобарно-изотермических условиях 
и характеризуются изменением тер­
модинамических свойств AxV, A1Cpi 
A1H1 AxS, AxG, где х=т (плавление), 
у (испарение), 5 (сублимация), tr 
(полиморфное превращение).

Графическое представление 
зависимости между параметрами 
состояния р  к  T  при фазовых пере­
ходах вещества называется фазовой 
диаграммой или диаграммой со­
стояния однокомпонентной систе­
мы. На рис. 1.9 приведена диаграм­
ма состояния воды. Кривые OA, ОС 
и OK делят всё поле диаграммы на 
области, характеризующие пара­
метры (давление и температуру) 
устойчивого существования одной 
фазы - твердой, жидкой или газообразной. Кривая ОС (кривая таяния льда) 
характеризует состояния равновесия твердой и жидкой фаз. Каждая точка

Рис. 1.9. Диаграмма состояния воды 
P0 = 609 Па (0,006 атм), I0 = 0,01°С 
pt  =2,21-IO7Па (218 атм), lt  = 374°C 
р%, = 1,013 25 1 05Яв (I атм),

Im=tIr = °°с . = IOO0C
Pf  =  P 25о с  =  2Ъ,1ммрт. ст.

Pe = PioqOc = 760 мм рт. ст.
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этой кривой определяет температуру таяния льда при данном давлении. 
Кривая OK (кривая давления пара) характеризует состояния равновесия 
жидкой и газообразной фаз и выражает зависимость температуры кипения 
воды от давления. На графике показано, как определяется нормальная тем­
пература замерзания (кристаллизации) и нормальная температура кипения 
(испарения) вещества при давлении р®н, равном 1,01325-10^ Па (I атм), а 
также координаты других характерных точек. Кривая OA - это кривая суб­
лимации (возгонки), то есть перехода вещества из кристаллического со­
стояния непосредственно (без плавления) в газообразное.

Точка О, в которой пересекаются все кривые называется тройной 
точкой воды. Эта точке определяет параметры, при которых реализуется 
трехфазное равновесие

H j Оте ++ Н2Ож H1Oc 
Тройная точка в отличие от точек кипения и плавления характеризуется 
единственным значением температуры. Температура эта не может зависеть 
от давления, так как и давление в тройной точке тоже имеет единственное 
значение. Из этих соображений температура тройной точки выбрана в ка­
честве реперной при построении термодинамической шкалы температур (а 
не точка кипения, как при построении шкалы Цельсия, или не точка плав­
ления, как в температурной шкале Реомюра).

Тройной точке воды соответствует температура Т=ПЗ,16К и давле­
ние р=609 Па. Исходя из того, что нижним пределом шкалы является абсо­
лютный нуль, Кельвин определяется как 1/273,16 температурного интерва­
ла между тройной точкой воды и ОК.

Рассмотрим равновесный переход чистого вещества в количестве I 
моль из одной фазы в другую при постоянных давлении и температуре

^(фаза!) ^  ^ (фаза П)

Наиболее простой и 
понятной иллюстрци- 
ей такого процесса 
является испарение 
жидкости (см. рис. 
1.10). Давление пара 
Рфакт над жидкостью 
в открытом сосуде из- 
за его уноса меньше 
давления насыщенно­
го пара р, поэтому

Ст(РфактЛ<Ст'т
и протекает самопроизвольный процесс испарения, dG<0. Если же жид­
кость поместить в герметический сосуд, то при неизменной температуре

Theorist
равновесия нет, G m > Q-

T - c o n s t
равновесие, G lr = G-

Рис 1.10. Процесс испарения жидкого вещества
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давление пара установится таким, что молярные энергии Гиббса вещества 
в обеих фазах будут равны

G'm(P,T) = G ^ ip ,Т) (1Ю4)
и переход вещества из одной фазы в другую и обратно не приводит к изме­
нению энергии Гиббса системы

dG = 0. (1.105)
Равенства (1.104) и (1.105) и являются условиями динамического фа­

зового равновесия. Если, например, температуру T  равновесной системы 
изменить на бесконечно малую величину, то при новой температуре T+dT 
давление насыщенного пара примет такое значение p+dp, при котором 

G'm(p  + dp, T + dT) = G" (р  + dp, T + dT)
или

G'm(p ,T ) + dG'm = G”{p, T) + dG". (1.106)
Из уравнений (1.104) и (1.106) следует, что условием сохранения рав­

новесия является равенство 
dVm = d G l,

из которого можно установить соотношение dp/dT, имеющее в рассматри­
ваемом примере простой физический смысл: это изменение давления на­
сыщенного пара жидкости при изменении её температуры на один градус. 
Используя зависимость G от давления и температуры (1.87), получим:

-  S\dT + V1Cip = ~S2dT  + V2dp
или

S1 - S l ,  At S
d T  V1 - V 1 A t V  '  ;

Здесь S, и Vi- молярные энтропия и объём данного вещества в г-ой фазе, а 
S0S  и ArrF - изменение этих величин при переходе вещества из одной фазы 
в другую. Соотношение (1.107) называется уравнением Клаузиуса- 
Клапейрона и устанавливает связь между параметрами системы при фазо­
вом равновесии. Используя соотношение для расчета изменения энтропии 
при фазовых превращениях (см. пример 9)

Ttr
будем иметь

d p = K H  
dT Ttr - S trV y

(1.108)

где Afr H -  изменение энтальпии, a Tsr - температура фазового перехода.
Рассмотрим применение уравнения Клаузиуса-Клапейрона (1.108) 

для анализа агрегатных превращений.
Испарение. В этом случае уравнение Клаузиуса-Клапейрона следует 

рассматривать как зависимость от температуры давления насыщенного па­
ра над жидкостью. При этом
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AvS = Snap - S 7k= AvH i Tv = X ITv,

AvV = Vnap -V ik Vnap, так как Vnap »  Vik.
Здесь AvH = Я -  молярная энтальпия испарения. Подставив значения 
AvS  и AvV из приведенных соотношений в уравнение (1.108), получим:

Заменяя объём по уравнению состояния идеального газа Vnap = RT / р  по-

Энтальпия испарения (как всякий тепловой эффект) зависит от тем­
пературы. Эта зависимость определяется законом Кирхгофа:

Здесь ACp = Ср(пар) -  Cp^  -  изменение молярной теплоемкости вещества 
при испарении. Подставив уравнение (1.111) в формулу (1.110) и проинтег­
рировав, получим:

Чтобы воспользоваться этим уравнением для конкретных расчетов, необ­
ходимо:

1) установить зависимость теплоемкости от температуры;
2) определить значение A0, а для этого знать хотя бы при одной тем­

пературе значение энтальпии испарения;
3) определить постоянную j  по известному значению давления на­

сыщенного пара при какой-либо температуре.
В небольшом интервале температур можно считать Я = const. Тогда

На рис. 1.9 зависимость давления насыщенного пара жидкости (воды) от 
температуры, определяемая уравнением (1.113), представлена кривой ОК. 
Координаты каждой точки этой кривой определяют параметры равновес­
ного сосуществования жидкой воды и её паров. При любых других значе­
ниях параметров системы устойчивой является только одна фаза.

Кривая давления насыщенного пара жидкости ограничена в области 
низких температур точкой О, отвечающей температуре" затвердевания 
(кристаллизации) жидкости (=0,010C), а в области высоких температур - 
критической точкой К. При температуре и давлении, отвечающих этой точ­
ке, плотность пара и жидкости выравниваются и система становится одно­
фазной Всякая жидкость закипает при нагревании при такой температуре,

dp _ Я 
dT ~~ Tv ■ Vnap

(1.109)

лучим
d \n p  _ Л

H F - T T i '
(1 .1 1 0 )

(ни)

(1.112)

(1.113)
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когда давление насыщенного пара станет равной внешнему давлению лю­
бых газов над жидкостью. Поэтому кривую OK можно рассматривать как 
зависимость температуры кипения жидкости от внешнего давления.

Плавление. При термодинамическом анализе равновесия плавление - 
кристаллизация

•̂ тв -̂ ж
уравнение Клаузиуса-Клапейрона удобно записать в форме зависимости 
температуры плавления от внешнего давления

При этом

*Г = AmF

Ф  A mS

А т £=<?ж -<?та = ^  = ^ - ,  AmF = Fjlt -V tb,
‘■т *т

где AmH ^ p -  молярная энтальпия плавления, a Tm - температура плавле­
ния. Молярные объёмы жидкости и твердого тела соизмеримы, поэтому 

dT Tm ■ AmV—  = т т . (Ш 4 )
Ф  P

Чаще всего AmF > 0 -  вещество плавится с увеличением объёма. В этом 
случае dT I dp > 0, то есть с ростом давления температура плавления уве­
личивается. Для некоторых веществ (вода, висмут, галлий и др.) AmF < о, то 
есть dT I dp < 0 -  с ростом давления температура плавления понижается 
("кривая" ОС на рис. 1.9). Для получения зависимости температуры плав­
ления от давления в явном виде можно взять определенный интеграл

7M0 Т®Л V P
I dT * m fd p  (1.115)
T0 P J1 ITm P =1

ИЛИ

Tmf* =  Tm + (1.116)
P

Возгонка. Как и в случае испарения можно допустить 
A V  = V - V  « К  V » V*-*sr пар г тв г пар» п ар  г тв  •

При этом уравнение Клаузиуса-Клапейрона примет вид

^  = (LI 17)dT RT2
где а  - молярная энтальпия сублимации. Поэтому давление насыщенного 
пара над твердым телом будет описываться уравнениями, подобными со­
отношениям (1.112) и (1.113). На фазовой диаграмме состояния (см. рис. 
1.9) кривая температурной зависимости давлений насыщенного пара над 
твердым телом располагается в области температур ниже 7о (кривая АО  на 
рис 1.9). Согласно закону Гесса а=Л+р, поэтому около точки О  равновес­
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ное давление пара над твердым телом хотя и меньше, чем упругость пара 
жидкости, но растёт с повышением температуры сильнее.

3. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

3.1. Термодинамические функции идеального газа.
Химический потенциал компонента газовой смеси

Из соотношений (1.24) и (1.77) следует, что внутренняя энергия, эн­
тальпия и энтропия I моль идеального газа выражаются уравнениями:

Um — UrQm + CyT,
m _  0m J  (1.118)

Нт ~ Hom + c P1 ’

Sm = S^1 + Cy Ь Т + RlnVm,

Sm = S 0 + С In T -R ln p ,
(1.119)

где Uйт,HQm,Sm и Sm -  постоянные интегрирования, Vm - молярный объём. 
Подставив выражения (1.118) и (1.119) в уравнение для энергии Гельмголь­
ца, получим.

Am = Um -T S m = A0 -R T ln V m. (1.120)

Здесь Am = U0m + CyT - S mT -  CyTln T = Am(T )-  величина, зависящая толь­
ко от температуры.
Для и моль газа

A = A 0 -TiRTlnVm. (1.121)
Энергия Гиббса

Gm = Hm -T S m.
с учетом формул (1.118) и (1.119) будет определяться соотношением

Gm = G0m + R Tlnp , (1.122)

где Gm = H0m + Cp T -  SmT -  CpTln T -  энергия Гиббса I моль идеального 
газа при стандартном давлении I атм, зависящая только от температуры 
G0m = G0m(T).
Для п моль газа

G = G0 + nRTln р. _  (1.123)
При вычислении энергии Гиббса смеси идеальных газов по уравне­

нию (1.87) необходимо найти зависимость внутренней энергии U1 произве­
дения pV  и энтропии S  от состава смеси.

Допустим, что равновесная газовая смесь содержит к  индивидуаль­
ных веществ, и все они находятся в идеальном газовом состоянии. В смеси
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идеальных газов внутренняя энергия и энтальпия системы являются адди­
тивными функциями состава. По уравнениям (1.118) зависимость внутрен­
ней энергии и энтальпии I моль /-го компонента идеального газа от темпе­
ратуры представим в виде

Umj  = U0 т , +Су^Т, Hmi -  H0m i +Cp iT. (1.124)
Поскольку смешение идеальных газов происходит без теплового эффекта 
(AUcm = 0, AHcm-  0), то внутренняя энергия и энтальпия газовой смеси

U = Z nfUmj = I lnI(Uomj+C rjT),
' \  (1.125)

H = 1.п,Н т, ^ ( н 0т }+Cp jT).
I I

Слагаемое p V  в выражении для энергии Гиббса, исходя из уравнения
Клапейрона-Менделеева, запишем в виде

к
PV = ^ r hRT. (1-126)

I
В соответствии с уравнением (1.77) зависимость энтропии Sm г одно­

го моль /-го газа в газовой смеси от его парциального давления /¾ и темпе­
ратуры имеет вид

S m J  =  S m J  + C p j \ n T - R l n  P i ,  

где Cp i -  молярная теплоемкость при постоянном давлении /-го компонен­
та газовой смеси. Суммируя по всем компонентам, получим

S = I S bm = £ / ф ® ,  + C p jln T -R ln p i). (1.127)
I i

Подставив значения U, p V  и S  соответственно из уравнений (1.125),(1.126) и 
(1.127) в выражение для энергии Гиббса (1.87)), находим

G = 2 > ( £ W  + c VJt  + RT  -  Sm ,T -  CpjTln T + RTln Pi). (1.128)

Первые пять слагаемых в уравнении (1.128) зависят от природы индивиду­
ального /-го газа и температуры и не зависят от состава смеси (парциаль­
ного давления). Алгебраическую сумму этих пяти слагаемых в скобках 
обозначим через p j  ■ Тогда

0  = £ п , ( р 0 + RTInp,), (1.129)

И Л И

к
G = I n f^  (1.130)

I
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Величина
д ,= д ,0 + ДГ1пд, (1.131)

называется химическим потенциалом индивидуального i-ro вещества в га­
зовой смеси, a д° —стандартным химическим потенциалом (при давлении 
P i = I атм).
Так как для идеальной газовой смеси Pj = Xj р ,  то уравнение (1.131) можно 
привести к виду

Pt = ^ '+  RTbixj , (1.132)

где д ,0 = д° + R Tbip j . Если д,° есть функция только температуры, то p f
будет функцией температуры и давления. Подставив значение д, из урав­
нения (1.132) в выражение (1.130), будем иметь

G = Z  «*(/4° + R T h ixA  (1.133)
I ’

Из уравнений (1.132) и (1.133) следует, что химический потенциал можно 
рассматривать как энергию Гиббса, приходящуюся на I моль индивидуаль­
ного i- го вещества в газовой смеси.

При протекании химических процессов в газовой смеси изменяется 
её состав. Если положить р  и T постоянными, то используя уравнение 
(1.132), для газовой системы с химическими реакциями получаем

М д ,  T = Z ( a °  + RTlnpj^lnl + 2 > < /(д °  + R T bip^.

Легко показать, что вторая сумма в правой части этого уравнения равна 
нулю. Так как p f  зависит только от температуры, то при постоянной T

дифференциал d p 0 будет равен нулю.
к

Рассмотрим теперь слагаемое R T ^ n jClQiiр ,).
I

K l i n 1A  P , ) ,  r a f ! ! t £ u ! S 4 l + . . . + a £ t l

J V Px P2 Pk J
Учитывая, что

nIPi = XiP = -Yl -P ,

I
будем иметь

к р р  р р к
RT^fl HjdQn р ,) = -—- ^,d(pi +P2+.. +Pk)=— I l nIdP 

I P P I

66



к
При постоянном давлении ф = 0 , поэтому, ^ p d  (Pi + R Tlnpj ) - 0. Таким

I

образом, для газовой химической реакции
к к

№ ) р Т = £ ( н 0 + к т ^ я ) ^  (1134)
I I

Ранее (см. 2.5) нами введены понятия термодинамических потенциа­
лов U, Н, F, G и на примерах простейших закрытых систем, обмениваю­
щихся с окружающей средой теплотой и механической работой, показано 
применение этих потенциалов для определения возможности и направле­
ния протекания самопроизвольных процессов. Для системы с переменным 
числом частиц (открытая система и закрытая система с химическими реак­
циями) энергия Гиббса будет функцией от независимых переменных р, T и 
количеств веществ G = G (T ,p ,nx,...,nk) .
Запишем полный дифференциал этой функции:

*Ч§) 4 f) * * Ч § )  <ш5>р ,п , V Ф -j T tFll P P j f i

При постоянных р, я, и 7’ п, значения производных в первом и втором сла­
гаемых в выражении (1.135) определяются равенствами (1.89). Значение

производной (SGI находится из сравнения выражения (1.135) с

уравнением (1.134) при постоянных Тир:

= Mi-
"j*i

Следовательно,
к

dG = - S d T + Vdp + Y tMldKi. (1.136)
/=1

Исходя из уравнения (1.136) и соотношения 
G = U -T S -p V = A +  pV= H - TS1 

в результате несложных математических преобразований можно найти вы­
ражения для полных дифференциалов других термодинамических потен­
циалов для системы с химическими реакциями

к
dA = -S d T  -  pdV  + 2 MidnJ > (1137)

1=1
к

dU = T d S - pdV  + ]Г PiCtni , (1.138)
J = I

к
dH =TdS+ Vdp+ ^  PiClni . (1.139)

J= I
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В качестве примера рассмотрим вывод уравнения (1.137). 
Дифференцируя выражение G=A+p V, получим 

rfG= d A ^ pdV + Vdp.
Из сопоставления формул (1.136) и (1.140) находим 

dA + pdV + Vdp = V dp- SdT + ̂ dPidni ,
откуда

140)

Mi =

dA = - S d T - pdV  + Y  Mi^ni
I

Из уравнений (1.136)-(1.139) следует:

' i '
W  п Т  п . . ,  K d l i .

dU \ 
Kdii ) ,

'с Н \
^dii J

(1.141)
р J  Sijrt ' - I ' VJsijrt VJsijrt P Jsijrt

Таким образом, химический потенциал является частной производной по 
количеству i-го вещества от любой характеристической функции G, A, U 
или H при постоянном количестве остальных индивидуальных веществ в 
системе и постоянстве соответствующих независимых (характеристи­
ческих) переменных. По физическому смыслу химический потенциал опре­
деляет изменение термодинамического потенциала бесконечно большого 
количества газовой смеси заданного состава (это значит зафиксирована ве­
личина парциального давления р ;)  при добавлении к ней j - г о  компонента в  

количестве I моль. По этой причине часто химический потенциал называ­
ют парциальной молярной энергией Гиббса (энергией Гельмгольца).

3.2. Изменение термодинамического потенциала 

в газовых реакциях. Условие равновесия

Рассмотрим в общем виде газовую реакцию 
vH l + v2^2 = +

протекающую в изобарно-изотермических условиях. Допустим, что в на­
чальный момент в газовой смеси имеются все реагирующие вещества. 
Обозначим начальные количества веществ реагентов А ] , А2, A j  и Л4 через 

и и4 (моль). Пока нам неизвестно направление протекание реак­

ции: есть множество таких сочетаний n f , при которых реакция будет про-
- отекать слева направо; при множестве других сочетании Hi реакция пойдет 

справа налево. Однако, во всех случаях реакция закончится (состояние 
равновесия) при строго определенном соотношении не изменяющихся со 
временем концентраций участников, зависящем от условий (р и Т) проте­
кания реакции. В дальнейшем примем такую терминологию, когда вещест­
ва, написанные в левой части уравнения реакции, называем исходными, а
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написанные в правой части - продуктами. Определим теперь условие рав­
новесия нашей реакции.

Обозначим через щ,п2,п3 и н4 -  количества веществ реагентов (моль) 
в любой момент времени после начала реакции. Изменения количеств ве­
ществ реагентов к этому моменту времени 

AH1 =H1 -H ,0

связаны между собой соотношениями, следующими из закона эквивален­
тов, лежащего в основе стехиометрических расчетов химических реак­
ций.

. Ah1 * Ahi * Ah1Ah2 = V2 — - , Ah3 = V3— L, Ah4 = V4 — - и т.д.
V1 V1 V1

Из этих соотношений следует
An1 _ AH2 _ Ah3 _ Ah4

I  0-142)
V1 V2 V3 V4

Отсюда
Ht =  и °  +  V1Z , H2 =  и 2 ч- v 2£  H3 =  H3 +  v3£  и 4 =  n l  +  v4£ . (1. 143)

Величина <£, определяемая соотношением (1.142), называется химической 
переменной (координатой химической реакции, числом пробегов реакции, 
степенью протекания реакции). Химическую переменную принимают рав­
ной нулю в начальный момент, когда реакция еще не началась, и равной 
единице, когда V1 и V2 моль исходных веществ вступило в реакцию с обра­
зованием и V4 моль продуктов реакции, то есть в  пределах одного про­
бега реакции химическая переменная может принимать значения от 0 до I . 
Например, если при синтезе аммиака 3H2 + N 2 - I N H 3 за какой-либо 
промежуток времени прореагирует 3 моль водорода и I моль азота, то ¢ =1 
(один пробег реакции); если же прореагирует 1,5 моль водорода и 0,5 моль 
азота, то <£=0,5.

Дифференцирование уравнений (1.143) дает
Ctnx =  VlClt;, d n 2 - v 2 d ^ ,  d n 3 =  v 3d % , d n 4  =  v 4 d ^ ,  ( 1. 144)

или в общем виде
Ctni = Vjd* (1.145)

Подстановка выражения (1.145) для Ctnl в уравнение (1.134) приводит к со­
отношению

('dG)p,T = = ( X v^ i  ̂ ' (1146)
Из условия минимума свободной энергии Гиббса при изобарно-изотер­

мическом протекании реакции (dG)p T < 0 следует ( X r t v) V ^  -  ®
Так как</£> 0, то

Z r t v 1 <0. (1.147)
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Уравнение (1.147) является универсальным критерием возможности и на­
правления протекания химической реакции (знак <) и равновесия (знак =).

Например, для той же реакции синтеза аммиака 3# 2 + N 2 = IN H 3 
имеем

Y t MivI = vH2Mh 2 + vN2Mn 2 +  vNh 3Mn h 3 ~ ~ ^ М н 2 ~ ]Mn 2 + 2 Mn h 3 п о ­

следовательно при выполнении условия 
^Mh 2 +  Mn 2 >  2Mn h 3 

реакция будет протекать слева направо, а при 
2tMH2 +  Mn 2 =  2Mn h 3 

смесь трех газов будет равновесной, то есть концентрации (парциальные 
давления) компонентов сохраняются как угодно долго при неизменных 
температуре и общем давлении (7’̂  const, p=const).

3.3. Закон действующих масс.
Константа равновесия газовой реакции

Допустим, что между газообразными веществами А \, А2, At, и А4 
протекает химическая обратимая реакция 

V1̂ i +  V2^ 2 =  V3A3 + V4A4 .
При установлении химического равновесия согласно уравнениям (1.131), 
(1.146) и (1.147)

i % )  =2(Л°+RT]np’h =°* а148)
где Pi - парциальное давление J-го индивидуального вещества в системе в 
состоянии равновесия.

Из соотношения (1.148) следует

а-149)

В результате потенцирования уравнения (1.149) будем иметь 
е- ^ « т  = р ? р £

р Р р ?
так как стехиометрические коэффициенты для продуктов реакции положи­
тельны, а для исходных веществ - отрицательны,
Стандартный химический потенциал /Jj зависит только от природы j-ro 
индивидуального реагента и температуры и левая часть уравнения (1.150) 
при T- const является постоянной величиной и называется константой 
равновесия реакции K p



Из сопоставления уравнений (1.150) и (1.151) следует

(U52)р  I Pi I
Уравнение (1.152) называется законом действующих масс. В этом выраже­
нии константа равновесия Kp определена через парциальные давления. Ес­
ли парциальные давления компонентов в уравнении (1.152) заменим соот­
ношением Pi = X1P, то будем иметь

ГЪ ГУ4
=  Y (КР = - ^ Г ъ ( Р Г  = Kx<J>r > а.153)

X1 X 2

где Kx - константа равновесия, выраженная через молярные доли компо­
нентов газовой смеси. Считая газовую смесь идеальной и заменяя в урав­
нении (1.152) парциальные давления соотношением

Pt = ^ R T = C iR T ,

получим

k P = ( * 7’)Z  П =  Kc( R T ) Z  п . (1.154)
cI cI

Здесь Kc - константа равновесия, выраженная через концентрации газов в 
моль/л.

3.4. Применение закона действующих масс

Закон действующих масс используется для расчета состава системы с 
химической реакцией при установившемся равновесии. При этом возмож­
но рассчитать выход продукта реакции или степень диссоциации сложного 
газа на простые.

I. Расчет выхода продукта реакции. Рассмотрим сначала случай, 
когда Y. vi ~ 0. то есть реакции без изменения числа молекул

H2 + J2 = IHJ; CO+ H2O = CO2 + H2; N 2 + O2 =INO .
Для таких реакций согласно уравнениям (1.153), (1.154)

K p = K x =Kc. (1.155)
Отсюда следует, что в выражение закона действующих масс вместо парци­
альных давлений или концентраций можно подставить величины, пропор­
циональные им, например, количества реагентов (моль), объёмное содер­
жание веществ и др.

Вычисление равновесного состава и выхода продукта рассмотрим на 
примере синтеза йодистого водорода: -H 2 + ^ J 2 = H J . Пусть исходная
смесь содержит а моль и h моль J j. Йодистого водорода в исходной 
смеси нет. Количество образовавшегося йодистого водорода к моменту ус­
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Kp =

тановления равновесия обозначим через х. Тогда количество водорода со­
ставит (а  -  ух  ) моль, а йода ( .Ь - \ х )  моль. Всего в равновесной смеси бу­

дет [Sn, = (а -  у х ) + { b -  ^ x )  + X = а + b ] моль, то есть остается неизмен­
ным при протекании процесса. Равновесные парциальные давления опре­
делим по закону Дальтона:

a - j x  Ъ - \ х  х
P h 2 =  — T T p ' P j i  ~  ~ 7 Т Г Р ’ p HJ ~  ~ ~ й р ’1 а +b 2 а+Ь а+Ь

где р - общее давление. Закон действующих масс для данной реакции за­
пишется так:

Jp h 2 4 p J i  J ( a - I x f t b - j x )

Из этого выражения нетрудно рассчитать выход продукта х, если известны 
константа равновесия и количества вступающих в реакцию веществ в ис­
ходном состоянии. Следует отметить, что в случае Lvt -O  выход продукта 
не зависит ни от давления в системе, ни от её объёма.

Рассмотрим теперь реакцию синтеза аммиака
\ ы г + \ н 2 = н н г,

для которой E Vi = ~ 2 ~ ' |  + 1 = - 1- Исходное состояние: а моль азота и Ъ 
моль водорода, аммиак отсутствует. Выход аммиака обозначим х. Тогда в 
равновесном состоянии будем иметь ( а - у х )  моль N2 и ( Ь - | х )  моль H2. 

Общее количество веществ составит (Ей, -  а + b -  х) моль. Равновесные 
парциальные давления

а - \ х  б - | х  *
Pn2 = ■ Р> Ph2 = - - P> Pnh2 = — т— P2 а + Ь - х  2 а + Ь - х  3 а + Ь - х

подставляем в закон действующих масс:
. Pnh3 _ х(а + Ь - х )

A U -ЗП ~  , . \1/2/ , AU  ' '-1130'
Pn2Ph2 ( a - jJ c )  \ b - j x ]  р

В данном случае, чтобы определить выход аммиака, кроме Kp и исходных 
количеств водорода и азота, необходимо знать общее давление в системе.

Для решения задачи можно использовать константу равновесия, вы­
раженную через концентрации. Например,

cNH3
с 1/2 3/2 ' 

cN2cH2
Равновесные концентрации реагентов составят

а - \ х  Ь - | х  х
cN2 СЩ cNH3 = ~ -
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При этом константа равновесия будет иметь следующий вид:

(1157)

В этом случае для определения выхода аммиака необходимо знать Kc, ис­
ходные количества азота и водорода, а также объём системы.

Было бы ошибочным интерпретировать присутствие в правых частях 
уравнений (1.156) и (1.157) общего давления р  и объёма V как зависимость 
от них константы равновесия. Константа равновесия зависит только от 
температуры, поэтому при изменении давления р, при котором протекает 
реакция, или объёма V реактора, в котором протекает процесс, должен из­
мениться выход продукта. Из анализа выражений (1.156) и (1.157) следует, 
что при постоянной температуре выход аммиака возрастает при увеличе­
нии давления или уменьшении объёма. Можно показать, кроме того, что 
максимальным выход продукта при прочих равных условиях будет при ко­
личественном соотношении вступающих в реакцию веществ, соответст­
вующем стехиометрическим коэффициентам в реакции, а:Ь=1:3.

2. Расчет степени диссоциации. При нагревании сложные газы 
распадаются (диссоциируют) на более простые. Удобной количественной 
характеристикой равновесия такого процесса является степень диссоциа­
ции а: отношение числа распавшихся молекул к первоначально взятому 
числу молекул. Степень диссоциации связана с константой равновесия. 
Для каждого конкретного типа реакций эта связь описывается своим урав­
нением.

Рассмотрим сначала простейший тип реакций диссоциации 
(АВ=А+В), например, реакцию диссоциации фосгена СОС12=СО+С12. Если 
в исходном состоянии в системе был один фосген и количество его было щ  
моль, то к моменту достижения равновесия ал  о моль COCli распадается. 
Из распавшейся молекулы COCI2 образуется при диссоциации I молекула 
CO и I молекула (¾ , поэтому в равновесной смеси будет (ло-ало) моль 
COCl2, a/iQ моль CO и ало моль (¾  Общее количество всех газов в равно­
весном состоянии составит £ и ,  =H0(I-Ha), а равновесные парциальные 
давления компонентов

1 - а а

Запишем закон действующих масс для данной реакции
, _ PcoPci1 _ а 2р  
р Pcoci1 I - а 1 '

откуда
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Из последнего соотношения видно, что степень диссоциации является 
функцией не только температуры, но и давления.

Более сложная связь между а  и Kp имеет место, например, для реак­
ции диссоциации водяного пара HjO  = H j + j-O j. Исходное состояние: щ  

моль HjO. К моменту достижения равновесия про диссоциирует ooiq моль 
HjO, из которых образуется ало моль H j и Iaw 0 моль Oj. Таким образом, в

равновесном состоянии будет ло(1 -а) моль водяного пара, cuiq моль водо­
рода и -сто моль кислорода. Общее количество газа в состоянии равнове­

сия составит Z nI =H0^l+  T а). Парциальные давления газов и закон дей­

ствующих масс для данной реакции будут:

I - a  a  I a  Ph2-Jpo2 а  Г  ар
Ph2Q - - — \~Р> Ph2 = T - T - A  Po1 =TjS - A  Kp = ----- =-------=------- J - - -2 1 + j a  2 1 + j a  I + j a  у рНг0 l - a V 2 + a

Если реакцию диссоциации водяного пара записать в ином виде 
IH 2O = IH 2 +O1,

то связь между степенью диссоциации и константой равновесия будет дру­
гой:

V - V 2 -  a i P 
k P k P ( I - а )  (2 + а )

3.5. Уравнение изотермы реакции

В разделе 3.2 показано, что критерием самопроизвольного протека­
ния и равновесия химической реакции является соотношение (1.147)

Z w i * 0.
Проанализировав равенство

Z w  = 0,

мы получили закон действующих масс, позволяющий количественно оце­
нивать равновесие химической реакции. Рассмотрим теперь условие само­
произвольного протекания химической реакции

Z w  <°-
Рассмотрим газовую химическую реакцию 

V\A\ + V j A j  = V j A j  + V4A4.
Если в исходном состоянии система представляет собой смесь только двух 
газов A JH А2, то однозначно можно утверждать, что реакция пойдет слева 
направо; если Л3 и А 4 - справа налево.

Допустим, что в начальный момент имеются все реагирующие веще­
ства, величины их парциальных давлений обозначим через p [ ,p 'j,P j и р \ .
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Тогда при постоянных температуре и общем давлении изменение энергии 
Гиббса системы из-за протекания химической реакции в соответствии с 
уравнениями (1.130) и (1.146) составит

{dG)pT  = Н А  = Z ( a °  + R T b p '^ d g .  (1.158)

Если взять достаточно большой объём реагирующей смеси, чтобы проте­
кание реакции на ¢=1 не привело к заметному изменению химических по­
тенциалов, то можно при интегрировании этого уравнения от ¢=0 до ¢=1 
вынести за интеграл щ  Vj и получить конечное изменение ArG:

(ArG)p j  = Х (аК  = 1 ( а° + Л Г Ь / ф .  0-159)
Напомним, что изменение ¢ на единицу означает исчезновение v\ и мо­
лей исходных веществ и появление продуктов реакции.

Уравнение (1.159) преобразуем к виду

(a  rG)p T = Z a 0^i + / G Z ^ r '  )• (1160)

Так как Z  A°v/ -  -R T ln K p в соответствии с уравнением (1.151), то
W vэ п ' П

(ArG) r  = -R T ln K 0 + Я Т Ы Уз  УА 
К fPj  Р р ' \> р ’Ъ

или с учетом закона действующих масс (1.152)

(ArG)p г = -Я Л пП (^') + ЯГЬП^'Г') 0-161)
/ i

Выражение (1.161) представляет собой уравнение изотермы химической 
реакции. Знак ArG, вычисленного по этому уравнению, позволяет опреде­
лить направление химической реакции.

При П (р ? ) < к р изменение энергии Гиббса ArG<0 - реакция пой­

дет в прямом направлении (слева направо), следовательно, парциальные 
давления исходных веществ будут уменьшаться, а продуктов реакции - 
увеличиваться.

При j > Kp изменение энергии Гиббса ArG>0 и реакция пой­

дет в обратном направлении, справа налево.
В случае, если ArG=O, система в равновесии, суммарная скорость ре­

акции равна нулю.
Из уравнения изотермы (1.161) видно, что оно по существу определя­

ет разницу между фактическим ( p j ) и равновесным ( р , ) состояниями сис­
темы с химической реакцией. Абсолютная величина (ArG)pj ,  таким обра­
зом, указывает на степень удаленности системы от состояния равновесия и 
поэтому при прочих равных условиях должна определять и скорость про­
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текания химической реакции. В этом смысле величину (ArG)p J  часто на­
зывают движущей силой или сродством химической реакции.

Возможность и направление протекания реакции при F=Const и 
T7=Const определяется уравнением изотермы

(ArA)y j . = -R F ln  Kc + «Г1п П (сТ ' )• (I-162)
I

Если в момент смешения парциальные давления каждого реагента 
равны единице (все вещества перед началом реакции находятся в своих 
стандартных состояниях при р \  = I атм), то уравнение (1.161) запишется в 
виде

ArGp = -R T k iK p , (1.163)
причем численное значение константы равновесия Kp здесь определено по 
формуле (1.152) по равновесным давлениям в атм. Если при вычислении
Kp давление выражены не в атм, то численное значение ArGp определяет­
ся следующим образом:

ArG^ = (X v i)R r in p 0 - R r in R p , (1.164)
где /7° - стандартное давление в единицах определения Kp.

Уравнение (1.163) называется уравнением нормального сродства
(или стандартного сродства). Так как ArG0 = ArHp - T A rSp , то уравне­
ние нормального сродства можно записать также в виде

-  RrinAT^ = ArHp -  TArSp . (1.165)
Для расчета Kp по уравнению (1.165) необходимо знать для каждого реаги­
рующего вещества температурную зависимость теплоёмкости Cp- f (T)',

стандартную теплоту образования AyRT098; стандартную энтропию Sr098.
Пример 15. Степень диссоциации фосгена по реакции COCh=CO^CI2 при 600 “С  

и 1,38-105 Па равна 0,9. Определить в каком направлении будет протекать процесс

Вариант Pcoci2 < Ha Pco >Па Pci1, Ra
I 1,01310s l,013-10s 1,013-105
2 1,048-IO5 2,026-105 3,039-105
3 1,048-10s 3,039-IO5 3,039-105

I. Определяем равновесный состав, парциальные давления и константу равнове­
сия реакции

COCl2 =CO + Cl2 
7*0(1-0O 7*0« 7»оа 

„ PcoPci2 ща  „ т% (1-а) п
р= Pcocl2 ’ Рс°  ~ Р° 2 = Ti0O + a) Rcoct2 =  щ(\ + а)

После подстановки и простых преобразований получим
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'  I-O i- I - 0,9
2. Направление процесса определяем по изменению изобарного потенциала AG,

которое вычисляем по уравнению изотермы химической реакции (1.161).
Для первого варианта имеем

Г 1,013-105 х1,013-IO5AG1 =8,314-873 In—-------------4=------- -1п5,883-IO5 =-12,76 кДж.
1 I4 1,013-IO5

Следовательно, в первом случае должен протекать процесс диссоциации.
Для второго варианта:

(  2,026-IO5 х 3,039-IO5AG, =8,314-873 In-2------------- Ч --------- In5,883-IO5 =0.
V. 1,048-IO5 )

Следовательно, во втором случае система находится в равновесии.
Для третьего варианта:

, 3 039-10 хЗ,039-10 с,
AG3 =8,314-873 In—------------- Ч  -In5,883-IO5 =2,93 кДж

1 1,048-105
В третьем случае процесс диссоциации фосгена невозможен и должна протекать реак­
ция синтеза фосгена из CO и Clj.

3.6. Химическое равновесие в гетерогенных системах

Химические реакции, в которых реагирующие вещества находятся в 
различных фазах, называются (являются) гетерогенными. Пусть между ве­
ществами А ] , A j, At, и  А4 протекает гетерогенная реакция при постоянных 
давлении и температуре:

v,Xi(r) + н2Х2(к)=  v3A3(t) + Vi A4(K), 
где индекс "к" означает конденсированную фазу (чистые твердые или жид­
кие вещества). Согласно общему условию равновесия (см, 3.2):

2 > , Л  =  о . (1 . 166)
Если вещества А \ и Аз являются идеальными газами, то их химические по­
тенциалы можно записать в виде

Mi = Mi + ^ P ln p 1 и /T3 = Дз + R T ln р ъ, (1167)
где P1 ир3 -равновесные парциальные давления компонентов А \ и At, в га­
зовой смеси при достижении равновесия. Химические потенциалы реаген­
тов A j  и  Х ф ,  если последние не образуют растворов (твердых или жидких),
являются постоянными величинами Pj и Мл nP11 P=Const и P-Const. Урав­
нение (1.166) после подстановки значений р х и д 3 из формулы (1.167) легко 
преобразуется к виду

I „ „Г*



где Kp - константа равновесия нашей гетерогенной реакции. Как видно из 
уравнения (1.168), в константу равновесия для такой гетерогенной реакции 
входят лишь равновесные парциальные давления газообразных веществ А \ 
иЛз.

Примерами простейших гетерогенных реакций могут служить:
а) взаимодействие углерода с диоксидом углерода (реакция газифи­

кации углерода)
С + CO2 -  2СО,

для которой константа равновесия 
2

у  _  P c o  . 

P c o 1

б) термическая диссоциация карбоната кальция
СаСОцтл) =  CaO(T8) + С02(г)- 

В реакциях такого типа равновесное давление газообразного продукта на­
зывается упругостью диссоциации. Для приведенной здесь для примера 
реакции упругость диссоциации карбоната кальция равна константе равно­
весия Kp = Pcol

Рассмотрим использование уравнения изотермы для определения на­
правления протекания этого процесса. Уравнение (1.161) в этом случае бу­
дет иметь вид:

ArG7- = RT(\n P1Co2 -  \прС02).

где P c o 1 ~ фактическое давление углекислого газа в системе; P c o 2 -  уп­
ругость диссоциации карбоната при температуре Т. Забегая вперед,отме-

тим, что зависимость упругости диссоциа­
ции от температуры характеризуется экс­
понентой (см. рис. 1 .1 1 ).

При температуре Т\ возможны сле­
дующие варианты:

a )  P c o 1 >  P c o 1 ,

b )  P c O 1 =  PCO2 *

c )  P 1CO1 < P c o 1 - 

Случай b отвечает равновесию реакции 
диссоциации. В неравновесных состояни-

диссоциации карбоната от темпе- ях самопроизвольно будут протекать про- 
ратуры цессы, приводящие систему в равновесие.

В случае а - это процесс карбонизации оксида кальция 
CaO + CO2 -> CaCO3, 

а в случае с - процесс диссоциации карбоната 
CaeOj —> CaO + CO2.
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3.7. Влияние температуры на химическое равновесие. 
Уравнение изобары реакции

Для получения температурной зависимости константы равновесия 
воспользуемся уравнениями Гиббса-Гельмгольца (1.97) и нормального 
сродства (1.163)

d ^ r G r iT )  д гя °

dT T2
(1.169)

ArGp = -RTXaKp . (1.170)

(1.171)

>-р •
Комбинируя уравнения (1.169) и (1.170), получим 

d \n K p ArHj- 
dT RT2 '

Приведенное дифференциальное соотношение называется уравнением изо­
бары Вант-Гоффа.

Если реакция протекает при постоянном объёме, когда константу 
равновесия удобнее выражать через концентрации, то справедливо анало­
гичное уравнение изохоры химической реакции:

d\nK c ArUr
(1172)

dT RT2 '
Дифференциальные уравнения (1.171) и (1.172) позволяют качествен­

но предсказать изменение константы равновесия при изменении темпера­

туры. Для эндотермических реакций [ArH j  > б) производная d BiKp I dT 
положительна, следовательно, с повышением температуры константа рав­

новесия увеличивается. Для экзотермических реакций (ArH j  < о) наблю­
дается обратная зависимость: с ростом температуры константа равновесия 
уменьшается.

Для количественных расчетов уравнения (1.171), (1.172) необходимо 
интегрировать. Для небольшого интервала температур энтальпия реакции 
практически изменяться не будет и её можно считать постоянной. При 
таком допущении интегрирование уравнения (1.171) приводит к следую­
щим результатам:

A W0
InKp = — -  - +const или Kp =Ce RT . (1173)

R T
Для расчетов по полученным уравнениям необходимо знать численные 
значения постоянной интегрирования и энтальпии реакции (среднего зна­
чения в интересующем интервале температур).

Если уравнение (1.171) проинтегрировать в определенных пределах, 
то получим
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, „ й а - M i f l .  I ) - M r f c a  л , 74)
Kp i R U  T2)  RT1T2

Это уравнение позволяет решать такие задачи:
а) вычисление константы равновесия Kp 2 при , для чего необхо­

димо знать энтальпию реакции и значение константы равновесия при тем­
пературе Ti,

б) определение энтальпии реакции по экспериментальным значениям 
константы равновесия для двух температур. Такой способ определения
Лг# г  обычно имеет большую погрешность. Поэтому энтальпию опреде­
ляют по нескольким опытным результатам, представленным графически в 
координатах InA 0̂ -1 /Г . Через опытные точки проводят прямую линию и

по угловому коэффициенту рассчитывают ArHj-
Расчеты по уравнениям (1.173) и (1.174) являются приближенными. 

Для более точных расчетов необходимо учитывать зависимость энтальпии 
реакции от температуры (уравнение Кирхгофа):

ArH$ = ArH$ + fA rCpdT.
Если это уравнение подставить в уравнение изобары Вант-Гоффа (1.171), то 
после интегрирования получим

]&KD = - ^ ^ -  + - \ %  [ArCDdT+ const. (1.175)
р RT R 1 T2 i Р

Изменение теплоёмкости системы в результате реакции описывается тем-
7 7пературным рядом ArCp = Aa + AbT + AcT +Ac'IT . После подстановки

этой зависимости в уравнение (1.175) и интегрирования получается уравне­
ние с шестью слагаемыми. Однако в практических расчетах обычно огра­
ничиваются зависимостью 

А 
T

которая соответствует приближению ACp = const.
Пример 16. Рассчитать константу равновесия реакции синтеза метилового 

спирта СО~г2Нг “  СНзОЩг) при 800 К, если
A rAf298 =  -90-44 «Дж< КрЛШ=4,1310-Н Па-2 

и мольные теплоемкости газов составляют
Cp(CO) =  28,41+4,I  I o-3T-OAO IO5T-2 Дж /моль;
Cp(H1) = 27,28+3,2610-3Т+0,5010sT 2 Дж/моль;
Cp(CH1OH) =  15,28+105,210-3Т-31,0410~6Т2 Дж/моль.

Определяем энтальпию реакции при 800 К  по уравнению Кирхгофа:

InA^ = ~  + Cln Г + В , (1.176)

800

A X 00 = ArB2V  /  KCpdT,
298
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ArCp = -67,69 + 94,58 • 1(Г3Г -  0,54 • IO5 Г 1 -  31,04 • IO-6 T1,
800

K h WO = -90440+ J(-67,69 + 94,58-1 0 ^-0 ,5 4 -1 0 5?"2 -31,04- IO-6T2]dl’=
298

= -90440-  67,69(800 -  298) + 8 ■■■-- -  (вОО2 -  2982 ) -  —— Ш- ( — — + —
2 '  '  3 I  800 ,  298.

31,04-10-6 / , ,ч
-  —^ ------(800 -  298 I = -103500 Дж

Константу равновесия при 800 К  определяем по формуле (1.174):
...............-и 103500(800-298)Ш лп олл = 1п4,13• 10 — “ —- —-1 -

Pl80° 8,314x800x298’

*,,800 = 1,7-Ю"21 Па-2.

3.8. Расчет констант равновесия по термохимическим данным. 
Метод Темкина - Шварцмана

Основой для такого расчета служит уравнение Вант-Гоффа (1.163) 
ArG^ = -R T  In Kp

и термодинамическое соотношение для изменения стандартного изобарно­
го потенциала

ArG? = ДГЯ ? -  TArS^.
В последнем соотношении изменение энтальпии химической реакции рас­
считывается по уравнению Кирхгоффа:

T
A M  = A A +  j  K CpdT, (1-177)

298

где ДгЙ298 “  Z  vIД / # 298,; и K C p = Y ,viCp,i определяются на основании 
табличных данных по стандартным энтальпиям образования реагентов и 
значениям их теплоёмкостей. Стандартное изменение энтропии рассчиты­
вается по формуле

t A С
A M  = ArS2°98 + J (1.178)

298 7
где ArS298 = 51 VzS298̂  также определяется на основании табличных дан­
ных.

Изменение теплоемкости системы в результате протекания реакции 
задается температурным рядом

К  Cp = Z  viCPi  =Aa+ AbT+ AcT2 + Ac’ Т~2.  (1.179)

Подставляя уравнения (1.173) и (1.174) в формулу для ArG p , получим
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T г  д  с
ArG0T = ArH02n  -  TArStn  + J ArCpd.T -T  J - ^ t T .  (1.180)

29* 298
Справочники термодинамических величин содержат все необходимые дан­
ные для расчета по уравнению (1.180), а именно, стандартные энтальпии 
образования соединений, стандартные энтропии и коэффициенты темпера­
турной зависимости теплоемкости веществ.

Поскольку расчеты по уравнению (1.180) довольно громоздки, часто 
используют приближения ACp = 0 или ACp = const, которые в ряде случаев
приводят к удовлетворительному совпадению с истинным значением кон­
станты.

Несколько упрощает точные расчеты метод Тгмкина-Шварцмана. 
Преобразуем последний интеграл в уравнении (1.180) следующим образом: 

T Д С I T T JTi т
I I 4V 74 1 3  I icPdr <U8I>

29* 29*
Тогда

Ti  29*1 29*

ArG0T = ArH02n  -  TArS^n  - T  ]  ~  ] ArCpdT, (1.182)
т29* 1 29*

а с учетом температурной зависимости теплоемкости (1.179)
ArG0 = ArH 0n  -  TArS0n  -  T(AaMQ + AbMl + AcM2 + Ac' М_2) (1.183)
где

Т d T T (1.184)Mn = f  Ц - jl* d T ;  (и = 0 ,1 ,2 ,-2 ) .
29* T  29*

Значения Mn рассчитанны.: для широкого интервала температур, приводят­
ся в справочных пособиях.
Расчет константы равновесия проводят по уравнению

InKp = + ̂ ½ *  + -(AaAd0 + AbMl + AcM2 + Ac' М_2). (1.185)
RT R R

Пример 17. Вычислить константу равновесия по методу Темкина-Шварцмана 
для реакции CHi+CO^-ICO у- 2¾ в газовой фазе при 1200 К. Полученное значение кон­
станты равновесия сравнить с экспериментально найденным Ig Kp = 3,5407.

Реагент
AfH 298, 

кДж/молъ

ГтО14298» 
Дж/(моль Kj а ZilO3 с-106 с ' I О'5 d- IO9

CO -110,50 197,4 28,41 4,10 - -0,460 -

Hl 0 130,6 27,28 3,26 - 0,502 -
CH4 -74,85 186,2 17,45 60,46 1,117 - -7,20
CO2 -393,50 213,6 44,14 9,04 - -8,530 -
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По данным таблицы вычисляем ArWj98lArSjjg1ArCp для данной реакции:

ArŴ 98 = 2A/ Wj98(CO) + 2A/ W2°98(W2)-A / Wf98(CW4) - A7^ 98(CO2) = 247,35 кДж,

Ar^ 98 = ISS98(CO) + 2 $ щ(Нг) - ^ 98(CW4) -  2 ^ , ( 0 ¾ )  = 256,2 Д ж /К ,
ArCp = 49,79 -  54,7 • KT3 T - 1,117 • IO'6 T2 + 7,20- IO'9 Г3 + 8,614 I ^ T 2 Дж I К.

Значения величин Mn для вычисления стандартного изменения энергии Гиббса 
по методу Темкина-Шварцмана найдем в табл. 45 «Кр. спр. физ.-хим величин»:

M0 = 0,641; A/j = 0,339- IO3, M2 = 0,203-106, М_2 = 0,318- 10's, M3 -  0,137-IO9 
Подставляя полученные данные в формулу (1.187), получим:

247350 256,2 I , .
' " ^ - - i j l i ^ H S * * ^ ^ * 31915- 18-57-  0-227 *2-719" 0-9*6* '8-048

отсюда Kp =3,128-103; K^an = 3,473-IO3.
Вычисляем расхождение между рассчитанным и опытным значением:

3,473-Ю3 -ЗД28-103
—------------- Ч ------- х 100 = 9,93 %.

3,473-103

3.9. Расчет констант равновесия по значениям 
приведенной энергии Гиббса

Стандартным приведенным термодинамическим потенциалом 
(приведенной энергией Гиббса) называют функцию

: , - g L - i ? k ,  а 1 »б)

где AGf - стандартное значение энергии Гиббса при температуре 7’ AH0 и 

AH2M - стандартные значения энтальпии при 0 и 2987( соответственно.

Из соотношения G f = H j -  T S j следует, что при T=OK G0 = H0 . Чи­

словые значения AG0 и AH0 неизвестны. Поэтому при термодинамиче­
ских расчетах оперируют разностью G j - G 0 = G j - H 0 , которая может 
быть определена экспериментальным путем. В настоящее время функции
Ф° и Ф° вычислены при различных температурах с большой точностью 
для значительного количества газообразных веществ (состояние идеально­
го газа) по молекулярным данным.

Для кристаллических веществ расчет Ф° основан на использовании
/т0 W Vэкспериментальных данных для теплоемкости Cp от самой низкои темпе-

ратуры (»4Л) до текущей температуры. Функция Ф° рассчитывается по 
уравнению

Ф% = -Ят
T T
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В соответствии с (1.57) и (1.80)

н°т- н $  = ] с у г  и S 0r  = ] ^ ,

откуда
T r 0

<  = ~ l C ° pd T + ) - £ d T . (1.187)

Вычисленные значения Фг  приведены в справочниках. Связь между при­
веденными термодинамическим потенциалом реагентов и изменением 
стандартной энергии Гиббса при реакции устанавливается следующим пу­
тем:

ArGr = \ GT ~ 4-До + Ar «о = TAr + ArHfi = -ТАгФ°т+АГН$, (1.188)

где ArHfi - стандартная энтальпия реакции при О К. Сопоставляя (1.188) и 
(1.163), получаем уравнение для расчета константы равновесия

д  g T - h O ,
V Г T T j

АГФ"Т -о ArH0OnI
(1.189)

Для расчета ArG0 по уравнению (1.188) и Intf0 по уравнению (1.189) необ­

ходимо знать Ф° для каждого реагента при данной температуре и величи­
ну ArHfi. Стандартную энтальпию при Otf можно определить несколькими

способами. В частности, ArЯ0 можно рассчитать по второму следствию из 
закона Гесса:

Ar До = X  ^(Л у До). > (1190)

где (Ay Hoj -стандартная теплота образования при Otf /-го реагента.

Если стандартные энтальпии образования при 0 К  отсутствуют, вы­
числение ArHfi можно осуществить на основании табличных данных для 

стандартных энтальпий Д уЯ °98 и высокотемпературных составляющих 

энтальпий [ Д г - Д 2% ] при 298tf для каждого реагента. Значение ArTT0 

рассчитывают по уравнению

А ГД 0 = ArHjfii -  [A r # 2 9 8  -  A r До°] = A r Д °98 -  Аг[Д°98 ~ Д § ] .  G-19 1 ) 
Если в качестве базисной температуры выбран не Otf, a 298tf, то уравнения 
(1.188) и (1.189) соответственно примут вид

ArG0r  = TAr 1 ? -9-8- + ArHjfii -  ~ТАГФ° + ArHjfii  , (1.192)
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о _ l f A ф О ' . ^ А '
r T T ) R{ r T T

In K v = -
R

. (1.193)

GV0 -  t f -°[ 0 rO I  -Q 1 U j i 298Н т- Н ш \ и функции Ф = •"  j,-----

для большинства веществ приводятся в справочниках.

Пример 18. Определить стандартную константу равновесия R0 реакции 
iH1+N1=2NH3 при 773 К
1) по методу Гемкина-Шварцмана и 2) по значениям приведенных энергий Гиббса.

При расчете по первому варианту используем данные табл. 44 «Кр. спр. фкз - 
хим. величин»:
Д X *  = 2[V&KM *,)] = 2(-46,19) = -92,38 кДж! меть,

^ = 4 ^ ^ ) 1 - ^ ( ^ ) 1 - ( 4 8 ( ^ ) 1  = 2(192^)-3(130,6)-191,5 = - 1 9 8 , 3 ^ / ( ^ / 0  
Cp (NH3) = 29,8 + 25,48 • IO-3 T - 1,67 • IO5 T 2,

Cp(H1) = 27,28 + 3,26■ 10_3T + 0,502 IO5 Jr - 2 ,

Cp(N2) = 27,87 +4,27-10-3 Т.
Отсюда Дсг=2-29,8-3-27,28-27,87=-50,12 Дж/(молъК).
Аналогичным путем находим ДА=36,9-10"3 Дж/(моль-1&); Дс '=-4,84- IO5 (Дж-1&умоль. 

При 773 А" величиныMn имеют следующие значения:
M0 = 0,3385; M1 =0,1450-103; M1 =0,203-106, AG2 =0,2123-10-5.

Подставляя все эти значения в уравнение (1.185), получаем

(InA0)7T3=: 1
92380

-198,3+0,3385(-50,12)+0,1450- 36,9+0,2123(-4,84) = -10,98,
&.314L T 

K0 = 1,70-10-5.
По второму варианту стандартную энтальпию реакции синтеза аммиака при OK 

вычислим по закону Гесса на основании табличных данных для R fH 0 (табл. 50 «Кр. 
спр. физ.-хим. величин»):

ArHS = 4 ^ /^ 0 ( ^ 3 ) 1  = 2(-39,227) = -78,454 кДж I М О Л Ь .

Затем по данным тес же справочных таблиц интерполяцией определяем Д,Ф° при 
773К:
Д,Ф° = 2Ф° (NH3) -  ЗФ° (H1) -Ф° (N1) = 2-193,08 -  3-129,41-190,21 = -192,28 Дж I (моль-К) 
и вычисляем по уравнению (1.193) А* при ITiK.

I (  78440
InA0 = - f —I - 192,28 + - ^ r r z-1 = -10,94.8,314 V 773

Отсюда А°=1,78-10"5. Вычисленные по уравнениям (1.189) и (1.193) значения константы 
равновесия вполне удовлетворительно совпадают между собой.
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4. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ PA СТВОРОВ

4.1. Концентрация растворов

Раствор определяют как гомогенную систему, состоящую, по край­
ней мере, из двух компонентов, один из которых обычно принимают за 
растворитель. Как правило, растворителем называют количественно наи­
большую составную часть раствора. Если раствор образован твердым и 
жидким или газообразным и жидким компонентами, растворителем назы­
вают жидкий компонент раствора. Однако термодинамическое описание 
всех компонентов раствора равноценно, поэтому деление на растворитель 
и растворенное вещество принципиального значения не имеет. Все свойст­
ва растворов, в том числе и термодинамические (IJ, Н, S, A, G), зависят при 
прочих равных условиях от концентрации всех компонентов раствора.

В термодинамике растворов наиболее употребительны следующие 
способы выражения состава растворов.

1. Массовые доли (w/) и массовые проценты (у/):

W1= ^ G ,  у, = и , XlOO = - ^ - х 100. (П.I)

I J

Здесь / и /  -масса /-того компонента в растворе ( г ) ,  масса раствора.
i

2. Молярные (мольные) доли (х,):

I *  = I. (П.2)

7
где я, количество вещества /-того компонента (моль) в произвольном коли­
честве раствора.

4. Молярные проценты:
YMi - xI х ЮО, (П.3)

5. Ионные доли (xf ) .
Ионной долей называется отношение числа ионов /'-того сорта к об­

щему числу ионов того же знака, что и знак ионов /-того сорта. В наиболее 
простом случае, когда ионы /-того сорта вносятся в раствор только одним 
компонентом, ионная доля определяется соотношением

X? = (П.4)
L m
i

где V1 -число катионов (анионов) в молекуле компонента; я, - количество 
вещества компонента.
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6. Моляльность (щ )  -  количество растворенного вещества (моль) в 
1000 г растворителя

щ  = 1000, (П.5)
mI

где и, - количество растворенного вещества в п ц г  растворителя.
7. Молярность (с/) -  количество растворенного вещества (моль) в I л 

раствора

Ci =Jjr, (П.6)

где и, - количество растворенного вещества в растворе объёмом V (л).
Пример I. В двухграммовой навеске шлака содержится 0,81 г CaO, 0,52 г SiO2,

0.12.г MnO, 0,30 г FeO, 0,10 г PyOs, 0,15 г MgO. Определить состав шлака разными 
способами.
1. Массовые проценты определяем по формуле (П.I).

УСаО = [ mCaO '  Z m,] * 100 = (0,81 /  2) х 100 = 40,5%; у ЗЮг = 26,0%;

У U n O -  6 .° %  > УFeO -  15 ,0%  ; у M g O  = 7 ,5 %  , УP2Oi  =  5 ,0%

2. Число молей каждого компонента в 100 г шлака
n C a O  = УC a O  I ̂ C a O  = 40>5 / 56 = 0,723; nSi02 -  0,433; 
n U n O  ~  0,085; п F e 0  -  0,208; n M g o  -  0,186; n P2O i  ~  0,035

3. Молярные доли компонентов вычисляем по формуле (П.2). Общее число молей 
компонентов в 100 г шлака равно

6

Z и| = n C a O  + n S iO 2 + n U n O  + n F e O  + n U g O  + n P2O i  =1,670. 
i=l

Следовательно,
б

XCaO=nCaO tTni -  °,723 '  ',670 = °,433; xSOi = 0,259;
I=]

x U n O  = 0,051; X p t 0 =  0,125; xMgO= 0 ,\\\, ^p2O5 = 0,021
4. Ионные доли катионов и анионов определяем по формуле (П.З). Так как анионы 
представлены только ионами кислорода, то очевидно, что ионная доля кислорода 
Xq = I. Количество катионов каждого сорта, исключая фосфор, численно равняется 
количеству того оксида (моль), которым этот сорт катионов вносится в раствор. Так 
как молекула PyOs вносит в раствор 2 катиона фосфора, то число молей катионов 
фосфора в растворе будет 2ny>j0j. Поэтому общее количество катионов (моль) в 100 г

б б
шлака составит v, ”, = Z  ”, + n P1 O i  = 1,670 + 0,035 = 1,705.

,= I i= i

Вычисляем катионные доли:
6

x C a  =  v Q ^ n C a O  /  Z W  =  °>7 2 3  1 1 7 0 5  =  ° - 4 2 4 > x S  =  °>2 5 4 ,
1=1

xUn = 0,050; х*р<П) =0,122; X+Mg = 0,109; xj, =-0,041.
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Термодинамические свойства системы подразделяются на интенсив­
ные и экстенсивные. К интенсивным относятся свойства системы, не зави­
сящие иг количества вещества и одинаковые для всей системы, такие, как 
температура, давление, молярный объём и другие молярные свойства. В 
противоположность интенсивным экстенсивные свойства растворов про­
порциональны количеству вещества и зависят от массы системы. Если, на­
пример, массы всех компонентов, составляющих раствор, увеличить в п раз 
при постоянных температуре и давлении, то интенсивные свойства систе­
мы (концентрация, молярный объём, молярная теплоемкость и др.) не из­
менятся, а экстенсивные (общий объём, общая теплоемкость и т.д.) возрас­
тут также в п раз.

Исходно* состояние После смешения

4.2. Парциальные молярные величины

а) "Смешение' чистого 
ьещаства А  
при р, T-const

б) Смешение чистых 
вещестр А  и В 

с образованием 
раствора при 
р, T-const

V •  V  * V  - (п\ * п*) it® ; AVJ11- о

I I I. . . . . . . . . . . . . . . Jш
V’ л VO

.  • I

дУ.

W  V, + V1 ; AVe„ -  ^ - ( " , < + ^ > < 0

Рис. П. I Изменение объёма системы при образовании раствора 
В самом общем случае процесс образования раствора из чистых ком­

понентов сопровождается изменением таких важных экстенсивных свойств 
как объём V, энтропия 5 и термодинамические потенциалы (внутренняя 
энергия U, энтальпия Н, энергия Гиббса G, энергия Гельмгольца А). При 
этом экстенсивное свойство образовавшегося раствора отличается от сум­
мы свойств смешиваемых компонентов (т е. не является аддитивным). На 
рис. II. I сказанное поясняется на примере изменения объёма при образова­
нии двухкомпонентного раствора. Физической причиной появления AEcm 
является различие в энергиях межчастичного взаимодействия A-A и A-B. 
Для изображенного на рис. П.I, б случая АЕсм<0, поскольку энергия при-
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тяжения частиц A-B больше чем A-A. В противном случае (при отталкива­
нии частиц A-В) возможно AVCM>0

Эффекты смешения при образовании раствора, такие как энтропия 
смешения AScm и  энтальпия смешения АНШ, являются важными термоди­
намическими характеристиками растворов. Для количественного описания 
термодинамических свойств компонентов раствора и их изменений*вводиг- 
ся понятие парциальной молярной величины. Например, объём многоком­
понентного раствора является сложной функцией многих переменных 

V = V(p,T,nb n2...nk )
Здесь р  - давление, T - температура, щ - количество вещества г-го компо­
нента раствора.

Полный дифференциал этой функции

dV = ( — ) dp + f — I  dT+ i f — I  Cini . (П.7)
U J rjn,.'  U J m .

Частная производная

" ‘ © , г ,  ( 0 )
называется парциальным молярным объёмом г-го компонента раствора и 
определяет изменение объёма раствора заданной концентрации при добав­
лении к нему г-го компонента в количестве I моль, причем Vi ф Vi0.

В общем случае для полного дифференциала любого экстенсивного 
свойства раствора g =flp, Т, пь пъ и3...) имеем

“Ч® "4 1 ) Чй) *■#} ^КЖ)р,пк idn2jPdTj
где пк -  означает постоянство состава, a Hj  -  постоянное количество всех 
компонентов раствора, за исключением того, по которому производится 
дифференцирование. Обозначив (c>gl ch,)p Тр -  Si уравнение (П.9) при

постоянных р и T можно записать более кратко:
dg = Tgjdni . (П. 10)

I

Как уже отмечалось, функция g  =Лп\, пъ «з•••) прир, T = const обла­
дает следующей важной особенностью: если массы компонентов возраста­
ют в одно и тоже число раз, то и величина соответствующего термодина­
мического свойства возрастает в то же число раз без изменения состава. 
Пропорциональность массе внутренней энергии, энтропии, объёма вытека­
ет из существа этих функций. Поскольку H=U+pV, A=U-TS и G=U+pV-TS, 
то величины энтальпии, энергии Гельмгольца и энергии Гиббса также ока­
зываются пропорциональными массе фазы.
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Величины, связанные такой зависимостью, в математике имеют спе­
циальное название - однородные функции первой степени. Согласно тео­
реме Эйлера, для однородных функций первой степени f(x,у,z):

x(df I A )  +y(Sf / dy)+z{cf / A ) -  f ( x , у ,z) (П.11)
Применительно к функции g —flfi\, «2. пъ--) по аналогии с (П. 11) мож­

но записать:

£.1 + J * 1  +
Uni1 +n2^ Pj , nj + ”3U v , „ / " = g '

С учетом введенного ранее обозначения получаем:
g = n 1¾ + n2g2 + ¾¾+...= Y1Ibgi . (П. 12)

i
Подобного вида уравнения справедливы для всех экстенсивных 

функций. Так, например, для энергии Гиббса можно записать:
(S G I fy )  =Gi =P,. (П.13)

Тогда

или

G = Ti\G\ + а?2^2 W3G3+...= У\ftjGj

G = nlpx+n2M2 +n3M3+ - = 'LniMi- (11.14)
i

Из-за особой значимости в термодинамике растворов парциальной моляр­
ной энергии Гиббса она обозначается д  и называется химическим потен­
циалом компонента раствора.

Производные экстенсивного свойства раствора по числу молей при 
постоянных температуре, давлении и составе называются парциальными 
молярными (мольными) величинами..

Согласно такому определению
' дГЛ ^  (дН \ ^  (SCp
* , )  Т ** Ufj г -Ч; W  - ™‘ P .T .rij 1 p .T / i j  1 Р,1 ,rtj

Приведенные соотношения показывают, что парциальные молярные 
величины отражают изменение свойств раствора. По физическому смыслу 
они представляют собой изменение экстенсивного свойства раствора при 
добавлении I моль компонента к столь большому количеству раствора, что 
его концентрация не изменяется, или, что то же, добавлении к конечному 
количеству раствора бесконечно малого количества компонента и пересче­
ту полученного эффекта на I моль. Таким образом, парциальные молярные 
величины могут принимать и отрицательные значения, что означает 
уменьшение общего экстенсивного свойства (например, объёма) при до­
бавлении к раствору г-го компонента в количестве I моль.
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Примет) 2. Зависимость свободной энергии расплава FeO - FelO3, содержащего 
I моль катионов, от ионных долей двух- и трехвалентного железа описывается урав­
нением

Gm =  x F e ( H ) M F e O  + ̂ x F e ( H i) M F e 2O3 ~  ^ 0 0 x F e ( H ) x F e ( H I ) ,  Дж 11 М О Л Ь  катионов.
Найти химические потенциалы компонентов.

При определении химических потенциалов по уравнению (П. 13) свободную 
энергию произвольного количества раствора (в отличие от молярной ее называют 
полной) нужно представить как функцию чисел молей компонентов, в нашем случае2+
как функцию nFeQ и ^FelOl ■ С этой целью заменим ионные доли Fe к Fe их значе­
ниями:

= п ^ + 2 п „ „  ' 4 8 6 0 0

n F e O  о . I  2 n F ‘ &  „О 4 R finn  2 n F e O n F e2O 3
M F e O  +  'M F e 2O 3 “ 48600-

n F e O + 2 n F e 2O3 2  n F e O + 2 n F e1O 3 ( n F e O + 2 n F e 1O 3 )

Полная свободная энергия G связана с Gm соотношением:
G = (nFe0 + 2 nFti0i ) • Gm,

так как в растворе, состоящем из оксидов FeO и FejOi, содержится WjreO+2nFe2O3 мо‘ 

лей катионов железа (пре(П) = nFe0 nFe(W) = IriFe2O1)
Поэтому для полной свободной энергии имеем

G  =  n F e O M F e O  + n F e 2O 3M F e 2O 3 “ 4 8 6 0 0 —  .
^  n F e O + 2 n F e2O 1

Дифференцированием последнего соотношения по числу молей FeO в растворе
найдем химический потенциал монооксида железа:

IJ trn n (П р Ю  + 2 n F t f l J 2 n F b P - , - 2 n FeOn F e p 3 р 4n Fe2Qi
IiFeO ~  -FFeO  4^600 2 ~  FFeO “ 486000

F<°  ( n F e O + 2 n F e p 1) I n F e O + 2 n F -

2 n Fe7O3Так как отношение    = х р е, П ] . , то окончательно получим
n F e O + 2 n F e2O1

MFeO =  MFeO “ 4 8 6 0 0  (хре(П1)) ■

Аналогично можно получить выражение и для химического потенциала второго ком­
понента

M F e 2O 1 = M F e 2O3 -  9 7 2 0 0  ( х F e ( U ) )  ■

По аналогии с уравнениями, характеризующими чистое вещество:

§ ) - * (  —  
можно записать:

' & )  = -S J
сТ J nn ' K J T J nn

P f l j  P A j
=c PJ и т  д-
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(П 17)

т.е. термодинамические соотношения сохраняются и для парциальных мо­
лярных величин. Поэтому химический потенциал можно определить сле­
дующим образом.

Hl =Gi = Hi -T S i (П.15)
или

Hi = Hi + TidHi IJT). (П. 16)
Уравнение (П. 16) определяет температурную зависимость химического по­
тенциала [см. часть 1,2.6, уравнение (1.96)]:

% / 7 ) _  H1

дГ T2 
Дифференцируя уравнение (П. 14), получим:

dG = Y rHdHl + • (П. 18)
i i

С другой стороны из уравнения (II.9) для полного дифференциала энергии 
Г иббса при р, T=Const имеем

dG = YMidni. (11.19)
i

Левые части уравнений (П.18) и (П. 19) идентичны. Таким образом, правые 
части этих уравнений равны между собой, и получаем

YLrHdHi — О (П.20)
I

или в общем случае
Y rHdgi = О. (П.21)
I

Уравнение (П.21) определяет связь между парциальными молярными свой­
ствами компонентов раствора и называется уравнением Гиббса-Дюгема.

Если уравнения (11.12) и (П.21) поделить на Sh, , то для мольного 
свойства раствора будем иметь

Sm =YlxiSi > (П.22)
i

а уравнение Гиббса-Дюгема (11.21) в этом случае примет вид
I lXidgi =O. (П.23)
I

Понятие химического потенциала можно использовать и при термодинамиче­
ском описании многокомпонентной гетерогенной системы, где образование растворов 
в принципе невозможно.

Рассмотрим систему из к чистых компонентов, каждый из которых образует 
самостоятельную фазу. Тогда для каждого вещества системы

то есть химический потенциал и мольная энергия Г иббса одно и то же.
Полный дифференциал энергии Г иббса всей гетерогенной системы
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Из известного термодинамического соотношения 
(? =  £/ + pV -TS

имеем
dG =  dU +pdV + Veb-TdS-SdT.

Подставив уравнение (**) в левую часть 
(*), получим

dU = TdS - pdV +  Z w bi. ( * * * )  
Это уравнение называется фундамен­
тальным уравнением Гиббса, поскольку 
постулирует закон сохранения энергии 
(первый закон термодинамики) для о т ­
крытой системы, обменивающейся с 
окружающей средой теплотой, работой и 
веществом.

Парциальные молярные вели­
чины зависят от состава раствора. 
Эту зависимость можно найти, если 
известна зависимость общей вели­
чины соответствующего термоди­
намического свойства от состава. 
Для примера рассмотрим бинарный 
раствор и найдем K1 и если из­
вестна зависимость g  от состава. 
Предположим, что графически эта 
зависимость выражается кривой, 
показанной на рис. П.2. На основа­
нии уравнения (П.22) для бинарного 
раствора, в котором Xi +X1 -  I, бу­
дем иметь

Рис. 11.2. Схема определения парциальных 
величин:

 механическая смесь или сумма
свойств смешиваемых компонентов

Х\К\ +x2g2 (аддитивность),
раствор

Sm =  jcIft + х282 И™ ft* = (I ~ *2 ) f t  +  * 2 * 2  • (П.24)
Ди&Феоеншгоование уравнения (TI.24) по х-i дает

(П.25)

Для двухкомпонентной системы можно записать: g]=fix2) и g2=A x2)- То­
гда

Ogl = (*¾ / Зсг )p Tdx2 и dg2 — 0 ¾  ! sxI Jp JdxI ■
С учетом этих выражений и в соответствии с уравнением (П.23) сумма двух 
последних слагаемых в правой части уравнения (П.25) равна нулю. Таким
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образом, принимая во внимание соотношение (П.24), получим два уравне­
ния, позволяющие выразить If1 и g2 через значения gm и (dgm /

Соотношения (П.26) и (П.27) лежат в основе простого графического 
метода определения g) и g2 . Из рис. П.2 видно, что dgjdx.2=i% a, a OB=gm 
для раствора, состав которого определяется точкой О. Соотношения 
g\=OB-BC и g2^OB+BA совпадают с уравнениями (П.26) и (11.27). Каса­
тельная к кривой gm= fix 2) при заданном составе отсекает на осях ординат 
отрезки, отвечающие величинам gj и g2 для этого состава. Величины

Si и 8г ~ мольные значения gm для чистых компонентов при постоянных р

Уравнению (П.26) можно придать вид, сходный с уравнением (П.27):

4.3. Относительные термодинамические функции

При термодинамическом описании раствора (энергия Гиббса, эн­
тальпия, энтропия) приходится иметь дело не с полным значением соответ­
ствующего экстенсивного свойства, а с изменением его при образовании 
фазы соответствующего состава из чистых компонентов. В связи с этим 
вводят понятие об относительных термодинамических функциях.

Разность между парциальным молярным свойством компонента в
_ орастворе g, и молярным свойством чистого компонента g, называется

относительным парциальным молярным свойством (см. рис. П.2)

По физическому смыслу относительное парциальное молярное свойство 
представляет собой изменение молярного свойства при растворении ком­
понента в количестве I моль в растворе данной концентрации. В связи с 
этим Лgj называют просто парциальной молярной величиной растворения

(П.26)

(П.27)

и Г.

(П.28)

Ag, = & -  g f •

/-го компонента (например, AH1 - парциальная молярная энтальпия раство­
рения, AA11 - парциальная молярная энтропия растворения и т.д.). Как и g,- 
величина Ag, является функцией состава раствора.
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Наряду с относительными парциальными молярными величинами 
каждого из компонентов следует ввести понятие об относительных инте­
гральных молярных свойствах раствора в целом:

Agw = Sm -  1L xI s f  =  L xiSi -L xiSf = LxAsi - s f )  = LxM- (Р-29)
г i i i I

Величину относительного интегрального молярного свойства для двухком­
понентного раствора (см. рис. П.2) определяют следующим образом:

Agm = Sm -  ( jcIg? + x l S i )  = jcIAfi + X2Ag2- (П.30)
Здесь Agm - изменение экстенсивной величины при образовании раствора 
из чистых компонентов, поэтому её называют молярной величиной смеше­
ния (например, энтальпия сме­
шения AHm, энтропия смешения
A S m  И Д р .) .

Графическую зависимость 
S m - Лх2 \  изображенную на рис.
П. 2, представляют обычно в 
виде Agw= Дх2). Для этого ось 
абсцисс (ось составов) перено­
сят на штриховую линию (рис.
П.2).

Как видно из рис. П.З ве­
личина Agm меняется от нуля до 
нуля и проходит через макси­
мум для раствора с концентра­
цией, определяемой точкой D.
Это значит, что смешение лю­
бых количеств чистого компо­
нента не сопровождается каким- 
либо эффектом смешения. Об­
разование же раствора состава
D  (этот состав зависит от природы смешиваемых компонентов) сопровож­
дается максимальным эффектом смешения (Agw)max,, при этом парциаль­

ные молярные эффекты растворения одинаковы (Agi)ij =(Ag2)i j . Нетруд­

но видеть, что касательные, проведенные к кривой Agw =Xx2) при значени­

ях Xi=I и х2=1 дают соответственно (Ag2)max,Ag5 = 0 и (Agi)max, Ag2 = 0 .
Это значит, что растворение вещества в бесконечно большом количестве 
растворителя сопровождается максимальным парциальным эффектом.

Соотношения между относительными парциальными и интеграль­
ными величинами описываются уравнениями вида (П.26)-(П.28)

Рис. 11.3. Зависимость функций смешения 
бинарного раствора от состава:
—    механическая смесь (Agm=O)

раствор
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' P J
1 ; <Д31)

Д а  = ^  + ( 1 - ¾ / ^ 81) • (п.32)
p j

Если известна зависимость относительной парциальной молярной 
величины какого-либо компонента от состава, то зависимость относитель­
ной молярной величины Agm можно определить по уравнениям:

Agm = 0 - * l ) J  ,
о (I -  T1J

v 7 (П.ЗЗ)

Д а»= ( 1 - а )  /  7 - ^ 0 -
О (1- ¾ )

Замечание. На рис. П.2 и П.З приведены термодинамические харак­
теристики таких растворов, образование которых сопровождается положи­
тельными относительными эффектами Agm > О и Ag, > 0. Существуют рас­
творы, д ля которых Agm < О и Ag, < 0. Кроме того, такое интенсивное 
свойство как энтропия при образовании раствора может только увеличи­
ваться ASm > О и ASi > 0. Наоборот, энергия Гиббса может только умень­
шаться, то есть AGm < О и AGi = Afjj < 0.

Пример 3. Зависимость молярной энталыши смешения от молярной доли крем­
ния в растворе Si-Mn описывается уравнением

ДHm = -104,7¾ + 104,7x1,, кДж/моль.
Определить парциальную молярную теплоту растворения марганца в растворе, со­
держащем 25% (мол.) Si.

Уравнение (П.З I) запишем для парциальной энтальпии растворения марганца: 
Ш т

ARш  = AHm -  xSi
a c S i

SbHm 2Дифференцируем AHm по xSi: ——— = -104,7 + 314,Ixs, .
^ cS i

Используя значение производной и уравнение для энтальпии смешения, будем
иметь

ДHm = -104,7хЛ +104,7х], +104,7X5, — 314,1ле|,- = -209,4х],.
Вычисляем AHyfn при xSi=25/100=0,25: ДЯЛА1=-209,4х0,253 =-3,3 кДж/моль.
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S. СОВЕРШЕННЫЕ РАСТВОРЫ

5.1. Термодинамические функции совершенного раствора

Свойства некоторых жидких растворов (главным образом растворов 
органических веществ) можно объяснить с термодинамических позиций, 
если принять, что химические потенциалы компонентов зависят от состава 
раствора, так же как и в смесях идеальных газов. Поэтому совершенными 
были названы растворы, для компонентов которых [см. часть I, уравнение 
1131)]

H =Gi =H0(Tyf ) +RTlnxi. (П.34)
Относительная парциальная молярная энергия Гиббса (относительный хи­
мический потенциал) компонента в совершенном растворе 

AQcob = Gi -G j1 = RTlnxi,

AAcob = = RThixi .
(11.35)

Величину свободной энергии Гиббса и её изменение при образовании 
двухкомпоненгаого совершенного раствора можно определить из уравне­
ний

G™ = + x2t4  + RT(xl lnxl +x2\nx2), (II 36)

A G „ B = RTfel Inx1 +  X2 Inx2).

Из представлений о характеристических функциях следует

Тогда на основании уравнений (П.36) для вычисления энтропии и её изме­
нения при образовании I моль совершенного раствора из чистых компо­
нентов (энтропии смешения) в изобарических условиях получаем:

Sm* = + х2$2 -  Д(*1 InXi + х2 1п*2), (П 37)
АSm в = -^(X 1 Inx1 + X2 In x2).

Для парциальной молярной энтропии растворения компонента справедливо

- д у ,  
К в Г  )„

и тогда из уравнения (П.35) вытекает AS)008 = -R  Inx1.
Величины относительных парциальных и молярных энергии Гиббса, 

энтальпии и энтропии связаны между собой соотношениями:
AGi =AEi -TASi - AGm = AHm -TASm. (П.38)
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Из уравнений (П.35)-(П.38) видно, что для раствора: Atf,С0Б = 0; А# “ * = 0, 
то есть совершенный раствор образуется без теплового эффекта, поэтому 

гсов = -TASjcob и  AG“ e = -FAScob . (11-39)

'S G /  Л ________________ f

AG, 

Известно, что 'Ф ' т

совершенного раствора AG,C0B = R T lnxj и отсюда

-  У и соответственно ^ у ф J -  AVi Для

AKjcoe = ЛГ
^ l n  JC,

= 0,
ч Ф , т

так как Xi не зависит от давления. Следовательно, образование совершен­

ного раствора не сопровождается изменением объёма: AVjax = 0, AV^xs = 0.
Итак, в термодинамике растворов совершенным называют раствор, 

теплота смешения и изменение объёма при образовании которого равны 
нулю, а изменение энтропии равно энтропии смешения идеальных газов.

В таблице П. I приведены термодинамические характеристики со­
вершенного раствора.

Таблица П. I
Термодинамические функции совершенного раствора

g Si A g j = g , - g f g m = I x ig i A g m g m I x ig i

V V,0 0 M *■
' О 0

H H f 0 I  XiH f 0

S S f - R l n x i -  f f l n  X1 I  X i S f  -  R I  X i  In  х , - R I x .  I n X,

G p f  + R T l n x i R T l n x i I  Xi  p f  + R T I  X j  In  X i R T I x i ln x ,

5.2. Свойства совершенного раствора

Давление насыщенного пара. Для бинарных растворов жидких орга­
нических веществ, близких по своей химической природе, Рауль экспери­
ментально нашёл, что при постоянной температуре парциальное давление 
Pj компонента i в газовой фазе связано с мольной долей х, этого вещества в 
растворе линейным соотношением, которое теперь называют законом Рау­
ля

Р , = Р ? Ъ , (П.40)

где Pt -  давление насыщенного пара чистого жидкого компонента, вели­
чина которого при заданной температуре определяется уравнением Клау­
зиуса-Клапейрона.

В бинарном растворе

1 0 0



* i= 0 ~ * 2 );  Pi = Xi = pi ( I - X 2),
поэтому относительное понижение давления насыщенного пара раствори­
теля можно представить в виде

P l - P i  APi _ _
 б ~ - - Т ~ * 2 -

Pl Pl
£П.41)

Эмпирические соотношения Рауля (П.40) и (П.41) можно получить, 
если предположить, что пар -  смесь идеальных газов, а жидкость -  совер­
шенный раствор. Условием равновесия жидкости и пара является равенст­
во химических потенциалов для каждого из компонентов в этих фазах

или
р ? ж  + RTla X i  = р ? п  + RTId P i .

.On

а давление насыщенного пара

Отсюда получаем
RTlaPi = RTlaxi + д *  -  р?

Поскольку для чистого компонента X1= I, 
равно р ? , можно записать:

р?ж = р?п +RTlap?.

Откуда следует р?ж -  р?п = RTbi р? и по­
этому

PPln Pi = ЛПп р? + RTlaxi , 
что приводит к искомому результату -  за­
кону Рауля в виде уравнения (II.40).

Общее давление пара бинарного со­
вершенного раствора можно найти из со­
отношения
р  = pi + P1 = Pi0X1 + f%x2 = ^ ( I - X 2) +F^x2.
После простых преобразований получаем

P = Pi° + ( P 2 - P i W  
На рис. П.4, представлена графическая за- шейного раствора при 7=const 
висимость общего давления и давлений
паров компонентов от состава двухкомпонентного совершенного раствора 
при постоянной температуре.

Пример 4. Зависимость давления пара чистых железа и хрома от температу­
ры описывается уравнениями :

IgPf* = -19710/ T - l,271g 7410,39 (бар, выше Tm = 1812 К),
Ig Po- = -20400 / T - 1,82 Ig T + 1,820 (бар; выше Tm = 2123 К).

Растворы железо-хром являются совершенными. Вычислить общее давление пера при 
2223 К над раствором, содержащим 20% Cr.
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Вычисляем давления паров железа и хрома при температуре 2223 К 
Ig rfi =-19710/2223 - 1,22182223 + К),39 = -2,222, р% = 1,875-10“3 6 ар;
IgPcr = -20400/2223-1,82Ig2223 + 1,820 = -  1,918, =12,078 10'3 бчр.

Общее давление пара над раствором вычислим по формуле

P=PFe + (/£ -PFehy = ̂  ̂  + ̂ 078' Ю"3 "  ̂ 5' ^  + ^ ^

Растворение и выделение (кристаллизация) компонентов раство­
р а  Зависимость растворимости твердых тел в жидкостях от температуры 
можно установить, рассматривая равновесие компонента насыщенного 
раствора и твердого растворяемого вещества. Условием этого равновесия 
является равенство химических потенциалов растворяющегося вещества в 
твердой фазе и в насыщенном растворе.

/JTc = A0we (П42)
Для компонента совершенного раствора и чистого твердого вещества 

можно записать
н а с  T J  н а с  г р е гн а с .

"  ~ Н< • (П.43)
. отв тгОтв пг-пОтв А - I b i

В соответствии с формулами таблицы II. I для энтальпии и энтропии
1-го компонента насыщенного раствора будем иметь

7 7  н а с  т т Оэ с̂  .

' ’ (П.44)
S,Hac = S ^  -  R b x 1Zac.

После подстановки (П.44) в формулу (П.43) с учетом (П.42) получаем
T r  н а с  тгОтв т т Ож  тгОтв

g H a c  _  ^rOme _  TTj_______I J i  щ ______ JJ i

ИЛИ

Inxfec = + (П.45)
RT R

где AmHi = H0i3ic -  H 0lme и A mSi = S f3ic -  Sotme есть молярные энтальпия и 
энтропия плавления /-го компонента.

Дифференцирование (П.45) по температуре дает
(71п Xj

Ж
А тН, 
RT2

P

При небо;и>ших давлениях растворимость твердых тел в жидкости практи­
чески не зависит от давления. Поэтому для двухкомпонентного совершен­
ного раствора будем иметь 

( /In x fc AmH7 
dT RT2

,  . (II.46)
Г 2-
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Уравнение (П.46) известно под названием уравнения Шредера. Так как 
AтН2 > 0 , то при образовании совершенного раствора растворимость 
твердого вещества в жидкости всегда должна увеличиваться с ростом тем­
пературы.

Рис. П. 5. Совершенные растворы нелетучего вещества в «летучем» растворителе

Рассмотрим бинарный совершенный раствор, растворитель которого 
обладает намного большим значением давления насыщенного пара, чем

растворенное вещество (р? »  Pj)- Например, глицерин хорошо растворя­
ется в воде и при 100°С давление насыщенного пара воды составляет 
Pi = 760 мм рт. ст., а глицерина -  «0,2 мм рт. ст. Аналогичное соотно­

шение Pi° »  Pj имеет место и для растворов углерода в жидком железе.

Например, при 1600°С Р[ -  15,9 Па, р \  = 10“6 Па. В этих случаях газовая 
фаза над водным раствором глицерина состоит практически из паров воды 
(см. рис. П. 5), а над железоуглеродистым расплавом * из паров железа, то

есть P = Pi +P2 - P i  <Р\
Ранее, при анализе фазового равновесия чистых веществ (см часть I, 

2.7) показано, как на диаграмме состояния (см. рис. 1.9 и П.6) определяют­
ся температуры кипения и температуры кристаллизации. Из рис. II.6 видно,
что для чистого растворителя температура кипения и температура кри­

сталлизации Tfr зависят от внешнего давления р вн и определяются абсцис­
сами точек пересечения изобары рвн с линиями фазового равновесия жид­
кость-пар OB и твердое вещество-жидкость OA. При растворении в этой 
жидкости нелетучего вещества давление паров растворителя уменьшается 
до pi при концентрации х'2 , р'{ при х'{ и т.д. Это приводит к смещению 
линий фазового равновесия (линии О'В', 0"В", О'А' и О"А" на рис II.6), а
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следовательно, при заданном внешнем давлении р вн температура кипения 
растворов увеличивается, соответственно, до TJ и T J ', а температура кри­

сталлизации растворов по­
нижается до Tjcr и TJJ .

Счрого говоря и кипение 
раствора и, особенно, кристалли­
зация протекают в интервале тем­
ператур (см. часть Ш. "Фазовые 
равновесия”.) Поэтому здесь гово­
рится о температурах начала ки­
пения и кристаллизации. Кроме 
того для простоты рассматривает­
ся частный случай, когда при за­
мерзании раствора образуются 
кристаллы чистого растворителя и 
тройные точки 0 ' и О" для раство­
ра находятся на линии ОС фазо­
вого равновесия твердый раство- 
ритель-газообразный раствори­
тель.

Зависимость повы­
шения температуры кипе­

ния AvT  и понижение температуры кристаллизации AfcrT  от концентрации 
раствора описываются однотипными формулами. Найдем изменение тем­

пературы кристаллизации совершенного раствора {т^. р -  Tkr j . Это вели­

чина отрицательная. Опустив индексы, будем иметь для положительной 
величины понижения температуры кристаллизации

A krT = T 0 - T .
Зависимость понижения температуры кристаллизации растворителя 

совершенного раствора от концентрации может быть получена при интег­
рировании уравнения (П.46). После разделения переменных будем иметь

\ mHi
^ r d T , (Н-47)

Рис. П.6. Повышение температуры кипения и пони­
жения температуры кристаллизации растворов неле­
тучих веществ

d \n x x =

где AmH1 - молярная энтальпия плавления растворителя.
При интегрировании последнего соотношения (левой части в пределах от 
T0 до Т, правой части от Jct=I до xt) получим

R T0 T 
Из последнего уравнения находим:

RT0Tr° T = - f l L jL \ nXl (П.48)A i r T = T 0
А Л
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6. РАЗБАВЛЕННЫЕ РАСТВОРЫ

6.1. Отклонения от закона Рауля. Закон Генри

Реальные растворы в подавляющем большинстве не являются совер­
шенными растворами, то есть не подчиняются закону Рауля, причем из­
вестны как положительные, так и отрицательные отклонения от этого зако­
на. Если давление пара над реальным раствором больше, чем над идеаль­
ным совершенным раствором такого же состава, отклонения от закона 
Рауля называются положительными, а если меньше -  отрицательными 
Знак и величина отклонения зависят от природы растворителя и 
растворенного вещества. На рис. Н.7 представлены зависимости от состава 
общего давления и давлений паров компонентов бинарного раствора, когда 
справедлив закон Рауля или имеют место отрицательные и положительные 
отклонения от него.

Физической причиной таких отклонений является различие энергий 
межчастичного взаимодействия между односортными частицами (атомами, 
молекулами, ионами) A-A (дц), B-B (д22) и разносортными A-B ( ¾ )  Имен­
но представления о межчастичных взаимодействиях и методы статистиче­
ской физики являются основой современных количественных теорий рас­
творов. Под энергией взаимодействия выбранной пары частиц Ey понима­
ют энергию, необходимую для разрыва связи и взятую с обратным знаком. 
Поэтому притяжению частиц отвечает отрицательная энергия Ду<0, оттал­
киванию -  положительная д^Х). Для чистых компонентов Д ц<0, Д22<0. 
При образовании растворов замещения энергия пары разносортных частиц 
в общем случае не только отличается от энергий пар односортных частиц, 
но может быть и положительной. В растворах внедрения с ограниченной 
растворимостью даже Д22Х ) , что является суммарным эффектом всех меж­
частичных взаимодействий.

Соотношение £п ~ sZl а £12 характерно для бинарного совершенно­
го раствора, который образуется без объёмного (AV=O) и теплового (AH=O) 
эффектов. Если в разносортной паре A-B частицы притягиваются друг к 
другу с большей силой, чем в парах A-A и B-B, то раствор образуется с 
уменьшением объёма AV<0, выделением теплоты АН<0, а давлением паров 
характеризуется отрицательными отклонениями от закона Рауля. В про­
тивном случае имеют место положительные отклонения от закона Рауля 
(ЛК>0, АН>0), то есть при образовании раствора объём увеличивается, а 
теплота поглощается.
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Как видно из рис. II.7 для разбавленных реальных растворов 
(концентрационные области I и II) давление паров растворителя практиче­
ски не отличается от предсказываемого законом Рауля, однако для раство­
ренного вещества кривая зависимости давления паров от состава весьма

сильно отличается от 
прямой закона Рауля.

Выведем зави­
симость давления 
пара растворенного 
вещества от его кон­
центрации, если для 
пара растворителя 
справедлив закон 
Рауля (П.40). Для

А _ „ * и д  - хв в зтого воспользуемся
Рис. 11.7. Зависимость давлении паров компонентов над ои- связью между изме- нарным раствором от концентрации раствора для случая J
отрицательных и положительных отклонений от закона Pay- нениями давлении 
ля: пара растворителя и

1,11 - область разбавленных растворов; пара растворенного
171 - концентрированные растворы вещества следую­

щей из уравнения Гиббса-Дюгема (П.23). Используем в качестве парциаль­
ной молярной величины химический потенциал компонента идеального
газа ц  = ц° + R T In р, и после дифференцирования подставим в уравнение 
(П.23):

P1 + Je2ATyin P2 = О (11.49)
или

(/Inp2 = ^ t Z I n p 1 = ■ &.  (П.50)
х2 xI Pl

Дифференцируя выражение (П.40), получаем
dpx= p\dxx. (П.51)

Объединяя уравнения (П.50) и (П.51), будем иметь

(/Inp2 = - — P ldxX
xI Pi

В бинарном растворе = -d x 2,

(/Inp2 = ^ .  = (/Inx2, 
xI

chC1

xI ' 
поэтому

(11.52)

отсюда
In P2 = Inx2 + Ln^2, (П.53)

то есть как и для растворителя в разбавленных растворах должна быть ли­
нейная зависимость упругости паров растворенного вещества от его кон-

106



Iim 
*2 —>0

= к0 .

Pc2

центрации в растворе. Однако, при интегрировании уравнения (11.52) не 
следует какой-либо информации о численном значении постоянной интег­
рирования. Она может быть определена из экспериментальных данных по 
изучению зависимости P2 =  / ( х г )  в соответствии с условием

'  Рг 
DV. Jt2 >

Поэтому результат потенцирования уравнения (П.53) записывают как 
P2 = к2х2 (П.54)

Уравнение (П.54) представляет собой закон Генри: давление насыщенного 
пара растворенного вещества в разбавленном растворе пропорционально 
его молярной доле. Множитель к2 называют коэффициентом (константой) 
Генри. Закон Генри установлен опыт­
ным путем на основании данных о 
растворимости газов в жидкостях.

Графическая интерпретация 
этого закона представлена на рис. П.8 
прямой линией 2 и означает, что при 
малых концентрациях криволинейная 
зависимость р2 от х2 может быть без 
существенных погрешностей замене­
на линейной, причем экстраполяция 
этой прямой до х2=\ дает численное 
значение постоянной Генри к2.

Таким образом, если в двухком­
понентном растворе Д Л Я  О ДНОГО ИЗ Рис. П.8. Зависимость давления пара 
компонентов справедлив закон Генри, растворенного вещества от состава рас- 
то в этой же области составов для твора:
другого компонента выполняется за- 1; 11 ~ области составов идеального раз-

‘ г, бавленного раствора, где выполняютсякон Рауля. Это вытекает из соотноше- _ itJ законы Рауля (I) и Генри (2)
ния Гиббса-Дюгема. Растворы, под­
чиняющиеся закону Генри, носят название идеальных разбавленных или 
предельно разбавленных.

1

6.2. Термодинамические функции разбавленного раствора

При термодинамическом описании жидких растворов, в которых со­
держание одного из компонентов (растворителя) значительно превышает 
содержания других (растворенных веществ), будем обозначать первый 
индексом I, остальные индексом /, где i=2,3......
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В идеальном разбавленном растворе стандартным состоянием для 
растворителя является состояние самого чистого растворителя
^n1 = м° при X1 = lj, а его химический потенциал выражается уравнением 

M  = M0 -TTm njc1.
Выражение для химических потенциалов компонентов раствора, 

подчиняющихся закону Генри, можно получить следующим образом. Если 
пар ведет себя как идеальный газ, то при равновесии

Мж =МП=М° + Я П пА,  (11.55)
Подставляя значение давления из закона Генри (П.54), имеем 

М* = А° + R Tlakl + Я7Тп Xi

или
M- = H ( T tP)+ RTlnxi , (П.56)

где м  -химический потенциал г-го компонента в его стандартном состоя­
нии. Стандартное состояние растворенного вещества определяется экстра­
поляцией прямой, соответствующей закону Генри, до пересечения с орди­
натой (чистое растворенное вещество). Таким образом, стандартное со­
стояние растворенного вещества при отклонениях от закона Рауля оказы­
вается гипотетическим, в котором давление пара определяется величиной
постоянной Генри (/¾ = при х2 = I на рис.П.8). Это стандартное состоя­
ние можно определить только по поведению растворенного вещества в 
очень разбавленном растворе.

Относительные парциальные и интегральные эффекты образования 
идеального раствора из чистых компонентов могут быть определены с ис­
пользованием выражений для химических потенциалов. Например, энергия 
Г иббса I моль бинарного идеального раствора с учетом выражений (П.24) 
и (П. 56) будет равна

G™ = XllH1 + X2H1 = X 1M0 + X1H1 + RT(x{ Inx1 +  X2 Inx2). (П.57) 
Тогда изменение энергии Гиббса при образовании идеального раствора из 
чистых компонентов составит

AG™= (XiHi + хгH1) -  (х,м° + X1H1 ) = Xj (М2 ~ М2 ) + Щ х \  Inx1 + X2 Inx2).

В этой формуле множитель ( м  -/4*) в первом слагаемом определяет из­
менение химического потенциала при переходе I моль чистого растворен­
ного вещества в стандартное состояние - гипотетический (условный, ре­
ально не существующий) чистый компонент. Второе слагаемое, -  T - A S ^ . 
При этом энтропия смешения для идеального разбавленного раствора та­
кая же как для совершенного

a s ^ b = a s ^  = - R(x l X1+X2 Inx2),
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тогда как изменения энтропии при образовании раствора из чистых компо­
нентов разные:

Принципиально важные соотношения получаются для объёмных и 
тепловых эффектов при образовании идеальных растворов. Используя со­
отношения

можно показать, что относительные парциальные молярные объём и эн­
тальпия растворения для растворителя равны нулю:

а для растворенного вещества не равны нулю, но величины постоянные, не 
зависящие от концентрации,

Отсюда следует, что объёмный и тепловой эффекты образования идеаль­
ных растворов из чистых компонентов являются линейными функциями 
концентрации растворенного вещества

Такие простые соотношения можно считать справедливыми для разбав­
ленных реальных растворов. Они существенно усложняются для реальных 
концентрированных растворов.

Основные термодинамические характеристики многокомпонентных 
идеальных растворов сведены в табл. П.2.

В заключении следует отметить следующее обстоятельство. При ин­
терпретации формулы (П. 56)

вводится понятие стандартного, гипотетического состояния растворенного 
вещества, относительно которого определяются все свойства. Это уравне­
ние справедливо лишь для разбавленных реальных растворов. Известно, 
что в разбавленных растворах концентрации, выраженные различными 
способами, находятся между собой в линейной зависимости.

Например, в практической металлургии концентрации определяются 
массовыми процентами yj. Для бинарного металлического расплава

=  -Д (х ]  Inx1 +  X2 Inx2),

= *2(^2 -  S2) -  R(x!Inx1 +  X 2 Inx2).
(П.58)

AF1 = P1- P 1O = O; 

AH1 = Hx- H 10 = 0,

AF2 = V2 -  V20 = V2 -  V20 = const,

AH2 = H2 - H 2 = H ^ - H 2 = const.

(П.59)

P2 = P2 + R Tlnx2 (*)
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где А ,-атомная масса компонента. В случае разбавленного двухкомпонент­
ного раствора У2<<>I »100, поэтому 

А
х 2 - у 2 = C O n S t y 2 . (**)100 A2

Таблица П.2
Термодинамические функции идеального разбавленного раствора

Si ^Si ~ Si -  s f Sm ' xiSi ^Sm Sm I- xiSi

H

у;
Hf

Hf
x̂-RXnxl 

Sf-RXnxi 

$  + .Wlnx1 
/Jf +Wlnx1

V - V vrI rI

-RXnxl 

(Sf-Sf)-Rlnxi 
RTlnxl 

(я  ~М°)'+RTXnXi

XxVl +"LxiVi

xxHf + L XjHf

X1S 10 +LxiSf -  
-  R(xx In X1 +  L X i  In Xi )

XxIt f+Lxm ' +
+ Rl(xx In X1 + Z Xi  in х,)

! х . ^ - к , 0)

Lxl(Hf-Hf)

Lxi(Sf-Sf ) -  
-  r(xx Inx1 + Z x 1 In*,)

+Rl(xx Inx1 +Zx,. Inx,)

В химии концентрация жидких растворов определяется молярностью с/ 
(молъ/л), причем для бинарного раствора (если взять I литр раствора)

Clх cI .
W1 + C2 1000d -C2M2

M x
+ с,

где w I - число молей растворителя в I л раствора; d  - плотность раствора,

г/CM ,̂ Mi - молярные массы компонентов, г/моль. Для разбавленного рас­
твора

п \ » с 2, т ы -  >с2м ъ
поэтому

М \
X7 я  — C7 я co n st ■ Cj .

г IOOOd 1 1
Если соотношения (**) и (***) подставить в формулу (*), получим 

P 2  = P 2 +  RTlaconst + R Tlny2 = р 2  + R Tlny2,

P2 = P2 + RTlnconst* + RTlnc2 = р2 * + ^ r in c 2- 
Получились выражения для химического потенциала, который определяет­
ся относительно других стандартных состояний. Это идеальный однопро- 
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центный раствор или идеальный одномолярный раствор. Некоторые ре­
альные растворы такой концентрации могут и не быть идеальными, тогда 
стандартное состояние гипотетическое (см рис. 11.9).

1 /
/ /

а) 6) 1 // /
/ /

/ /
/ /

(
Рис. П.9. Определение реального (а) и гипотетического (б) 

стандартного состояния: I -  закон Рауля; 2 - закон Генри; 3 - кривая 
реального давления пара над раствором.

А - стандартное состояние; В - реальный одномолярный раствор

6.3. Свойства идеального разбавленного раствора

Понижение температуры кристаллизации растворителя рас­
твора Ранее с использованием закона Рауля была получена формула 
(П.48) для расчета понижения температуры кристаллизации совершенного 
раствора нелетучего вещества в летучем растворителе^ Эта формула может 
быть использована и для реальных растворов с небольшой концентрацией 
нелетучего вещества, поскольку для растворителя в таких растворах спра­
ведлив закон Рауля. Для разбавленных растворов уравнение (П.48) может 
быть существенно упрощено и приведено к виду, удобному для практиче­
ского использования.

Первое упрощение связано с тем, что температура кристаллизации 
растворителя из раствора T  мало отличается от температуры кристаллиза­
ции чистого растворителя T 0. Считая T  » T 0 , получим

Второе упрощение связано с тем, что для разбавленного раствора х2« \ ,  
поэтому In(I-X 2) *  - X 2 . Тогда будем иметь

гп I
или для двухкомпонентного раствора

(П.60)
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л * г = Х 7 Г Х2- '" - 6 0
Последнее упрощение связано с определением концентрации нелетучего 
вещества м о дальностью т2 ■ По определению для бинарного раствора

W2

M 1 2
для разбавленного раствора п \» П 2, поэтому

х V ffI lM l  (П.62)
2 1000

где M 1 - молекулярная масса растворителя.
Тогда уравнение (П.61) с учетом выражения (П.62) приводит к соотноше­
нию

д  т = Hl . щ  = к щ  (П.63)
IQOO-AmHl 2 2

„  A(E0)2M1
где л  = ----------     -  криоскопическая постоянная растворителя или мо-

IOOOAmH1
лярное понижение температуры кристаллизации раствора. Криоскопиче­
ская постоянная является свойством растворителя, от природы растворен­
ного вещества не зависит и приводится в справочниках.

Уравнение (П.63) справедливо для достаточно разбавленных раство­
ров, однако на практике оно широко используется при приготовлении ан­
тифризов - достаточно концентрированных водных растворов с требуемой 
(ниже 0°С) температурой замерзания. Если массы компонентов раствора в 
граммах т\ и m2, то моляльность

™2_

... M 2 IOOOm2Zn2 = — — х 1000 = --------
т1 M 2Hi1

Из последнего соотношения и уравнения (11.63) следует
Щ = ^ krT - M 2
mi IOOO-K

На использовании этого уравнения основан криоскопический метод экспе­
риментального определения молекулярной массы растворенного вещества 
(криоскопия):

(п.б4)
A krT т{
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Раствор нелетучего вещества кипит при более высокой температуре, 
чем чистый летучий растворитель. Повышение температуры кипения опре­
деляется формулой, аналогичной уравнению (П.63)

AvT  = — '  щ  = Efn1,
v 1000 -AvHl 2 2

где Ту - температура кипения чистого растворителя, M 1 и AvH l -  его мо­
лекулярная масса и молярная энтальпия испарения. Величина Е, зависящая 
только от природы растворителя, называется эбулиоскопшеской постоян­
ной. Экспериментальный метод определения молекулярной массы нелету­
чего вещества по повышению температуры кипения называется эбулиоско- 
пией.

Пример 5. Определить температуру начала кристаллизации олова из раствора 
Sn-Mg, содержащего 0,833 г магния на 100 г олова, если температура плавления олова 
505 К, а энтальпия плавления 7200Дж/моль,

Температура начала кристаллизации связана с понижением температуры кри­
сталлизации растворителя следующим образом: T -  T0 -  AilrT .

Для определения SicrT по формуле (11.63) необходимо знать криоскопическую 
постоянную олова. Вычисляем её по формуле

r A(T0)2M1 8,314 5052 119
К = -------------- = -------------------- = 35 А / моль.

1000-AmHl 1000-7200
Подставляя найденное значение криоскопической постоянной и приведенные в 

условии задачи количества магния и олова в формулу (П.64), получим 
35 1000 0,833 
' 24,3-100' = 12* ’

найдем температуру начала кристаллизации олова из расплава 
7=505-12=493 К.

Растворимость газов в жидкостях. Растворы газов в жидкостях 
представляют другой крайний случай по сравнению с растворами нелету­
чих веществ в жидкостях. В этом случае р г » р и  и поэтому общее давление 
над раствором составит р*рг. Растворимость газов в жидкостях невелика, 
растворы сильно разбавлены, поэтому чаще всего концентрация раство­
ренного газа выражается молярностью с% или массовым процентом уг. В 
разбавленных растворах газов в низкотемпературных жидкостях (вода, ор­
ганические растворители) химический потенциал газа в растворе запишем

в виде P1 = д Г  + HTlnc2 . Условием равновесия будет равенство химиче­
ских потенциалов

или
р 2 * + RTlnc2 = ju2 + RTln P2 . (П.65)

Приведем уравнение (11.65) к вид)'
113



Pi

о ***
A z J h  -

RT
= InZr-2.

ИЛИ

с2=к2Р2- (П.66)
Уравнение (П.66) является математическим выражением закона Генри, ус­
танавливающего связь между концентрацией растворенного газа и его 
давлением над раствором при постоянной температуре. Коэффициент 
растворимости Генри /¾ зависит от температуры. Обычно для низкотемпе­
ратурных жидкостей растворимость газов уменьшается с повышением тем­
пературы и становится равной или близкой к нулю при температуре кипе­

ния (см. рис. П. 10, а). 
Это обстоятельство ис­
пользуется на практике 
для деаэрации воды 
(удаление растворенного 
воздуха, кислорода и 
азота) её кипячением. 
Деаэрированная вода 
обладает существенно 
меньшей коррозионной 
активностью и использу­
ется в герметичных тру­
бопроводах.

В том случае, ко­
гда над жидкостью на­
ходится смесь идеаль­
ных газов, каждый из 

компонентов этой смеси растворяется независимо от других в соответствии 
с характерным для него коэффициентом растворимости Генри Zr, и парци­
альным давлением р, (см. рис. П. 10, б):

Ci=IdPi. (П.67)
Выражение (П.67) называется законом Генри-Дальтона.
Закону Генри можно придать и другие математические формы. Например, 
после подстановки в уравнение (П.66)

Pl = ,/*2 PP ~ cI (газ)КТ’
'(газ)

где Щгаз) - молярная концентрация растворяющегося вещества в газовой 
фазе, получим

= k2RT = a . (П.68)
cI(ZOS)

Рис. П. 10. Графическая иллюстрация закона Генри для 
растворимости газов в жидкостях: а) растворимость газа 
при разных температурах Ti<T2<T3<T„; « t g  у»= 0 с2)Тз; 
(к2)Т,«0; б) растворимость разных газов при постоянной 
температуре к2>кз>к4
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В этой формуле а  - коэффициент растворимости Оствальда, характери­
зующий распределение вещества между жидкой и газообразной фазами. 
Используя соотношение

с  _  ” 2 _ P i V j  

У(ж) RFV(MC)
чможно показать, что ——  = а , где «2 ■ 1THcno молей газа, растворенного в

У(ж)
жидкости объёмом Fw ; F2' - объём, который занимал бы этот газ в газовой 
фазе при давлении рг и температуре Т. Следовательно, коэффициент Ост­
вальда величина безразмерная и определяет объём газа, растворившегося в 
единице объёма жидкости. Коэффициент Оствальда зависит от температу­
ры, поэтому в справочниках (см. табл. П.З) чаще всего приводится значе­
ние коэффициента абсорбции (поглощения) Бунзена, P  - измеренный при 
нормальных условиях (I атм и 273 К) объём газа, растворившегося в еди­
нице объёма жидкости. Поэтому

« = f i ^ -  (П.69)

Таблица П.З
Растворимость некоторых газов в воде

Газ

Коэффи­
циент

раство­
римости

Температура, 0C

О 10 20 30 40 JO 60

CO1 P 1,713 1,194 0,878 0,665 0,530 0,436 0,359
а 1,713 1,238 0,942 0,738 0,608 0,516 0,438

N2 р 0,0236 0,0190 0,0160 0,0140 0,0125 0,0113 0,0102
а 0,0236 0,0197 0,0172 0,0155 0,0143 0,0134 0,0124

O2 P 0,0489 0,0380 0,0310 0,0261 0,0231 0,0209 0,0195
а 0,0489 0,0394 0,0333 0,0290 0,0265 0,0247 0,0238

NH^ P 1300 910 710 595 - - -

а 1300 943 762 660 - - -
Количественное описание растворимости простых двухатомных га­

зов (N2, O2, H2 и др.) в жидких металлах имеет важное практическое значе­
ние в металлургии. Этот процесс характеризуется некоторыми особенно­
стями из-за диссоциации газов при их растворении в таких высокотемпера­
турных жидкостях. Равновесие процесса растворения, например, азота в 
жидком железе можно описать уравнением

2 ^ 2 ( г а з )  ~  [^ ] / ¾  •

Из условия равновесия

и выражения для химического потенциала азота в жидком расплаве
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OA

0,2

* )  *

закон С и м р т с а
/ I '

У  -0.044 NfET 
"  * / / I

р  .1  я ™

F * , 1600*С у и -0,044%

Mn  - M n  +  R T ] n y N  
получим

УN = kN ^P N 2 ■
Это соотношение называют законом 
Сивертса (законом квадратного кор­
ня). В отличие от закона Генри закон 
Сивертса довольно часто не выполня­
ется даже при небольших давлениях, 
а значит и при небольших концентра- 

од о,4 о,б о,8 1 ,04¾  ̂ циях газа в металле. Например, рас­
творы водорода и азота в железе яв­
ляются идеальными до очень высоких 
давлений газа (см. рис. П. 11, а). Для 
растворов азота в хроме уже в сильно 
разбавленных растворах имеют место 
заметные отклонения от закона Си­
вертса (см. рис. П. 11, б).

Закон распределения. Часто 
встречаются жидкости, которые не 
растворяются друг в друге. Если их 
слить в одну ёмкость, то из-за разно­
сти плотностей они расслаиваются. 
При наличии третьего вещества, спо­
собного растворяться в этих обеих 
жидкостях, оно распределится между 

растворителями.
Определим соотношение равновесных концентраций растворенного 

вещества в двух несмепшвающихся растворителях. Обозначим P2 химиче­

ский потенциал растворенного вещества в одном растворителе, a Pi - в

Если оба раствора разбавленные, то 

Ml = Mi”  + P T lnc2 . Следовательно,

о 0,2 OA 0,6 0,8 1,0
Рис. П. 11. Экспериментальное исследо­
вание растворимости азота в жидких же­
лезе (а) и хроме (б)

другом. При равновесии P2 = P2

I ***11
Iп ^  = ^ —  

C f

***1
М2__

RT
= Ink, (П.70)

Уравнения (11.70) - закон распределения Нернста: отношение равновесных 
концентраций вещества, растворенного в двух несмешивающихся между 
собой растворителях, есть величина постоянная при данной температуре 
и называется коэффициентом распределения к. Концентрацию растворов 
можно определять и в других единицах и, если растворы разбавленные, их 
отношение будет величиной постоянной при неизменной температуре, хотя

116



величина коэффициента распределения будет другой. В форме (11.70) закон 
справедлив в том случае, когда молекулярные массы распределяющегося 
вещества одинаковы в обоих растворителях. Если же в одном из раствори­
телей происходит ассоциация растворенных молекул, то закон распределе­
ния будет иметь вид:

J
= (П.71)

где п = M j / M j -  отношение молекулярных масс растворенного вещест ва 
в сопряженных растворах.

Закон распределения является основой расчета процессов экстраги­
рования - извлечения вещества из раствора с помощью другого раствори­
теля, несмешивающегося с первым. Экстрагирование широко используется 
на практике для избирательного извлечения ценного вещества из много­
компонентных растворов или для очистки жидкостей от вредных примесей.

Il
-O-

Ii

Рис. 11.12. К расчету процесса экстрагирования

Пусть а моль растворенного вещества находилось в растворителе П (рис. 
П. 12). После приливания чистого растворителя I (экстрагента) и достиже­
ния равновесия в исходном растворе осталось х  моль растворенного веще­
ства, а (а - х) моль перешло в экстрагент. Пренебрегая незначительными 
для разбавленных растворов изменениями объёмов V1 и V2, получим для 
равновесных концентраций:

г1 - 0 ' Cj, - - с11- -Ln —

Vx V2
Используя закон распределения Нернста 

(O-X)V2

(II.72)

Ar = А
Cl XV1

найдем количес тво оставшегося в исходном растворе П вещества

х = а (П.73)
V2 + Щ

Эффективность экстрагирования может быть легко оценена, если уравне­

ние (U.73) переписать в таком виде: х  = Y+k^JVj) • эт°го соотношения

следует, что чем больше коэффициент распределения между экстрагентом 
I и растворителем Il  и чем больше отношение V1IV2, тем эффективнее про­
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цесс экстрагирования. Тем не менее добиться существенно полного извле­
чения можно при V\~* оо, что технологически и экономически нецелесооб­
разно. Поэтому на практике используется многократное экстрагирование.

Если в вышеприведенном примере удалить экстрагент вместе с пе­
решедшим в него веществом и добавить порцию свежего экстрагента тако­
го же объёма Vu то остаток растворенного вещества в исходном растворе 
после повторного экстрагирования составит

Если процесс экстрагирования провести п раз, то количество растворенно­
го вещества в исходном растворе составит

Анализ уравнения (П.74) показывает, что х„ быстро убывает с ростом п.

Пример 6. Коэффициент распределения этилового спирта между четыреххло­
ристым углеродом и водой равен 0,0244. Каковы будут концентрации (моль/ л) спирта 
в равновесных растворах, если О, I моль спирта распределяются между 300 мл воды и 
500 мл CCH

В условиях нет указаний на различие в молекулярных массах растворенного 
вещества в равновесных растворах, поэтому для решения воспользуемся уравнением 
(П.70), причем первым будем считать тот растворитель, который вначале упомянут в 
условии (CCli).

Обозначим через х количество спирта (моль), перешедшего в четыреххлористый

(П.74)

х-1000
углерод; тогда Cil = . В воду перейдет оставшееся количество спирта, равное

(0,1-х) моль, следовательно,
„ (0,1-х ) -1000 

02 ~ 300
Подставив C j и  Cj в уравнение (П.79), получим

500 • (0,1-х )  ’
откуда х = 0,0039. Тогда

0,0039 1000
Cj = - ----------^  500 = 0,0078 моль/ л

и
0,0961 1000Jt _  * = 0,3203 моль/ л.
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7. НЕИЛЕАЛЬНЫ Е РАСТВОРЫ

7.1. Активность. Стандартное состояние

Как уже отмечалось совершенные и идеальные растворы характери­
зуются простыми зависимостями свойств (в том числе и таких важных как 
химические потенциалы) от концентраций компонентов. Наиболее яркая 
частная иллюстрация этого факта, подтверждаемая всеми экспериментами, 
представлена на рис. П.7 и II.8. Однако, как видно из этих же рисунков, 
зависимости давлений паров от состава для реальных концентрированных 
растворов весьма существенно отличаются от простейших линейных зако­
нов Рауля и Генри. Эти зависимости сложные и немонотонные (имеется 
точка перегиба), а в некоторых случаях отклонения от закона Рауля могут 
быть и знакопеременными. Это значит, что и зависимости химических по­
тенциалов компонентов от их концентраций не могут быть такими же про­
стыми, как у совершенных растворов

P i  + RTXnxi (П.75)
или идеальных (разбавленных)

P 1 =  P ^  +  R T lnxb (П.76)

P2 = P2 + R Tlnx2, (П.77)

P2 = P2 + RTXny2, (П.78)
P 2 =  р Г  + RTXnc2. (П.79)

Определить теоретически зависимость свойств реальных растворов от кон­
центрации в рамках формальной (феноменологической) термодинамики 
невозможно. Для этого необходимо использовать аппарат статистической 
физики, определяющий законы поведения совокупности огромного числа 
частиц, задавая при этом расположение частиц в пространстве (модель рас­
твора) и учитывая межчастичное взаимодействие.

В рамках же формальной термодинамики Льюис Г.Н. в 1907 г. пред­
ложил химический потенциал любого компонента любого реального рас­
твора определять формулой

Mi = = MT + RTXnai , (П.80)

характеризующейся введением двух (новых) понятий: относительной 
термодинамической активности i-го компонента раствора а/ и стандарт­
ного состояния этого компонента. Формальное сохранение математиче­
ской простоты формулы (II. 80) неизбежно связано со сложной зависимо­
стью

Ч = Я Т ,р ,х ь х2...),
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то есть активность компонента зависит от температуры, давления, состава. 
Для изобарно-изотермических условий активность зависит только от соста­
ва. Связь между активностью компонента и его концентрацией в растворе 
удобно представить в виде a, = YiXi , а, = ^ y i , где f t ,  /  ~коэффициенты 
активности, определяющие характер и степень отклонения раствора от 
идеального аналога (совершенного и идеального раствора).

Из уравнения (11.80) следует, что щ = р Г  при а, = I. Такое состоя­
ние называется стандартным состоянием и вопрос об изменении Pi сво­
дится к экспериментальному определению вида функции а, = /(X ljX2. . . ) , 
либо коэффициента активности Yi -  ^ ( хь *2 • •■) > поэтому выбор стандарт­
ного состояния - это выбор удобной точки отсчета для вычисления актив­
ности и зависимости химического потенциала от состава раствора. Кроме 
того, стандартное состояние целесообразно выбирать так, чтобы в пре­
дельном случае, при достаточно большом разбавлении, формула (П.80) для 
реального раствора переходила в одну из формул (П.75)-(П.79). Эго значит,
что в любом растворе для растворителя надо положить Р \Т = р? ,то есть за 
стандчггное состояние всегда следует выбирать чистый растворитель 

P 1=P? + R T la a l . (П.81)
Для концентрированных растворов а \* х j, 
но в сильно разбавленных растворах xj->1 
и Oi=Xj1 а формула (П.81) переходит в 
формулу (П.76). Это обстоятельство иллю­
стрируется рис. П. 13, из которого следует, 
что для получения правильного значения 
химического потенциала растворителя 
следует в формулу (П.81) подставлять не 
действительную концентрацию, например, 
х{, а фиктивное её значение а { . Другими 
словами, активность растворителя пред- 
ставляет собой такую концентрацию его, 

X1=I при которой в совершенном растворе он
Рис 11.13. Стандартное состояние имеет такой же химический потенциал, 

и активность растворителя что и в реальном растворе. Это означает,
что давление насыщенного пара раствори­

теля над реальным раствором определяется соотношением
P1 = P fra , ,  (П.82)

где P fr =P?
Уравнение (П. 82) называется обобщенным законом Рауля. Отличие актив­
ности растворителя от его концентрации принято характеризовать коэффи­
циентом активносга

1 2 0



a I
п  = — -

jcI
Для приведенного на рис. П. 13 примера ai<xi и у\<1, что соответствует 
отрицательным отклонениям от закона Рауля (или от свойств совершенно­
го раствора).

Для растворенного вещества выбор стандартного состояния неод­
нозначен и определяется такими обстоятельствами как существованием 
неограниченной растворимости компонентов, способом определения кон­
центрации и возможности использования для определения свойств рас­
творенного вещества закона Генри.

Рассмотрим возможные способы выбора стандартного состояния.
1. Если компоненты неограниченно растворяются друг в друге, то

как и для растворителя для растворенного вещества при определении /^fr 
можно выбрать чистый компонент. Тогда будут справедливыми следую­
щие соотношения:

P1 ^ p 1 + R T b ia * , Y1 = — ;
x I

при X1 - ^ l  O1 X1 и Yl

Р г= Р 2 аг , Р г = Р г  (П.83)
Индекс R указывает на выполнение закона Рауля при X2-+ ! .

Следующие три случая связаны с использованием закона Генри, сле­
довательно с отождествлением /^fr с одним из р£ в формулах (П.77)- 
(П.79).

2. Если концентрацию растворенного вещества выражать мольной 
, долей X1, то согласно формуле (11.77)

C T  *

Pl =Mi,
то есть за стандартное выбирается состояние гипотетического (реально не 
существующего) чистого растворенного вещества, свойства которого опре­
деляются экстраполяцией свойств растворенного вещества в идеальном 
растворе до X1=X. Например, на рис.П.8 величина Ic1 в этом случае считает­
ся «давлением насыщенного пара» гипотетического чистого второго ком­
понента Коэффициент активности в этом случае (индекс H  указывает на 
выполнимость закона Генри при х2—>0)

г ! - *
x I

и справедливы такие соотношения.
H Hпри X1 -+ 0 а2 -+X1 и Y2 -+1, то есть раствор становится иде­

альным;
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У2 < I -  отрицательные отклонения от закона Генри (положительные 
от закона Рауля);

у 2 > I _ положительные отклонения от закона Г енри (отрицательные
от закона Рауля);

обобщенный закон Г енри запишется в виде:

P1 = P1 *02 , Р2*  = к2 ■ (п -84)
3. Если концентрацию выражать массовым процентом у2, то

p f  = Pi (П.78) и стандартным является состояние растворенного вещест­
ва в однопроцентном идеальном растворе Cy1=I0Zo). Коэффициент активно­
сти

%
/2% - ^

Уг
и выполняются следующие соотношения:

О /  о /

При У2 —̂  0 Ct 2  —̂  У2 ^ /*2 —̂

P1 = PT** o f ,  (11.85)

где рТ**= pV°m  ~ упругость паров растворенного вещества над 1%-ным 
идеальным раствором

4. Когда концентрация выражается молярностыо C1, то P1 = рГ* 
(П.79) и за стандартное принимается состояние растворенного вещества в 
идеальном растворе с концентрацией C1- 1 моль/л. Коэффициент активно­
сти

я
с 2

и выполняются соотношения:
при C1 —> О Q1 —v C1 и f 2 —̂   ̂5

C r * * *  с  с т * * *  I  uwVn / т т  о £ \р 2 = P1 Q1 , P1 = р 2 /л (П.86)
Заметим здесь, что при первом из вышеперечисленных способе за 

стандартное выбирается реальное состояние вещества, при втором - всегда 
гипотетическое. В двух других случаях стандартные состояния могут быть 
и гипотетическими и реально существующими. Проиллюстрируем это не­
сколькими примерами.

На рис. П. 14 представлены термодинамические характеристики для 
растворенного вещества в случае, когда стандартным состоянием для него 
является реально существующий раствор с концентрацией С2 =1 моль/'л
(четвертый способ). Действительно, в интервале концентраций от 0 до ~ C1 

формула (II.79) дает «правильное» значение химического потенциала P1, 
следовательно в этом интервале концентраций O1 =C1 Vif1 - I ,  то есть 
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раствор идеальный. Как видно из этого рисунка C2 > Cfr = I м оль/л . Раство­

ры с концентрацией C2 > C2 уже не идеальные и для получения 
«правильного» значения ц2 в формулу (П.79) нужно подставлять актив­
ность о2 . Например, концентрированный раствор C2 ~ 2,8 моль/л характе­
ризуется активностью а2 «3,5, причем а'2 >с2 , следовательно */2> \ , что 
свидетельствует о положительных отклонениях от закона Генри. На рис. 
П. 15 раствор также характеризуется положительными отклонениями от за­

кона Генри (а2 >c2 , f 2 > I). Однако, предельная концентрация C2, ниже 
которой раствор идеальный ( а2 = C2 , / 2 =1), теперь меньше I моль/л. По­
этому стандартным состоянием для растворенного вещества является гипо­
тетический идеальный раствор с C2=I моль/л, свойства которого идентичны
реальному раствору с концентрацией с2т ® 0,8 м оль/л.

0  I 0  I

Аналогичные рассуждения можно провести на графиках зависимости 
давления паров растворенного вещества от его концентрации. Например, 
растворы азота в жидком железе (см. рис. II. 11, а )  являются идеальными до 
очень высоких давлений азота. Поэтому стандартное состояние - реально 
существующий 1%-ный раствор, характеристика которого при 1873 К  мо­
жет быть получена либо экстраполяцией прямой на рис. П.11, а до у^=1%, 
либо расчетом по уравнению Сивертса:

Напротив, раствор азота в хроме характеризуется большими отклонениями 
от идеального уже при низких давлениях азота (см. рис. 11.11, б). Поэтому

О* I 2 3 4 С2,ммь*

Рис. 11.14. Реальное стандартное 
состояние

в Cj 1 2 3 4 C2,моль*

Рис. II. 15. Гипотетическое 
стандартное состояние

2

«516 атм.
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стандартным для азота можно взять гипотетический 1%-ный идеальный 
раствор, для которого

*1% _ Г ^ _  T 5 I . I П_3
= 3’з ы о  “

7.2. Экспериментальные методы определения активности

Количественное описание термодинамических свойств неидеальных 
растворов и равновесия с их участием возможно при условии, если извест­
ны активности компонентов как функции температуры и состава. Ниже 
рассмотрены некоторые экспериментальные методы определения активно­
сти в зависимости только от состава при заданной температуре.

Определение активности по данным о давлении насыщенного па­
ра. Для неидеальных растворов произвольной концентрации справедливым 
является обобщенный закон Рауля-Генри (П.82)-(П.86)

Pi = P T a i - (п -87)
Например, если за стандартное состояние выбирается чистый компонент, 
то уравнение (П.87) принимает вид

Pi ~ Pi af ; (П88)
если же стандартное состояние - гипотетический чистый компонент, полу­
чаемый экстраполяцией свойств бесконечно разбавленного раствора, то

Pi = kIaI f ; (п -89)
наконец, если стандартное состояние «1% -ны й идеальный раствор», то 

P1 = p j%m д°/о. (Д.90)
Обобщенные законы (П.88) и (П.89) отличаются от их идеальных 

аналогов тем, что оба применимы во всем интервале составов. В предель­
ных областях они переходят в идеальные законы Рауля (П.40) и Генри 
(П.54).

Птшер 7 . В бинарном жидком растворе цинка в олове (Sn-Zn) давление насы­
щенного пара цинка при температуре 973 К имеет следующие значения при различной 
концентрации цинка в растворе:

х2 я ...................... 0,05 0,10 0,15 0,20 0,30 0,40 0,50
p Zn, кПа  0,551 1,086 1,605 2,124 3,114 3,992 4,744

Давление насыщенного пера над чистым жидким цинком при этой же температуре 

Pzn = 7,984 кПа.
Определить значения активности и коэффициентов активности цинка в рас­

творе при указанных концентрациях для стандартных состояний: чистое вещество, 
гипотетический чистый компонент и однопроцентный идеальный раствор.

А. Определяем активности цинка в растворе Sn-Zn по отношению к стандартно­
му состоянию «чистый жидкий цинк» по формуле az„ = рz„ / Pz„ = рZn / 7,984 Под-
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сгавляя в это выражение значение р -/м, получаем величины активности цинка а§„
R  R iКоэффициент активности цинка для этого стандартного состояния у2п -  аУл / X2n 

Результаты расчетов активности а£, и коэффициента у2п в растворе Sn-Zn при 973 К 
приведены в табл. П.4.

Из полученных данных следу ет, что коэффициент активности цинка в растворе 
Sn-Zn во всем интервале составов больше единицы. Следовательно, в этих расплавах 
цинк показывает положительные отклонения от закона Рауля.

Таблица П 4
Результаты расчетов активности цинка 

относительно разных стандартных состояний

xZn 0 0,05 0,10 0,15 0,20 0,30 0,40 0,50 I

P Z m
хП а

0 0,551 1,086 1,605 2,124 3,114 3,992 4,744 7,984

^ Z n 0 0,069 0,136 0,201 0,266 0,390 0,500 0,594 I

Гъ, 1,39 1,38 1,36 1,34 1,33 1,30 1,25 1,19 I

4
0 0,050 0,098 0,144 0,191 0,280 0,359 0,427 0,718

4
I I 0,980 0,960 0,956 0,934 0,898 0,854 0,718

Угп 0 2,82 5,77 8,86 12,10 19,10 26,86 35,52 100
0 2,755 5,430 8,025 10,62 15,57 19,96 23,72 39,92

f £

x Zn

x Sn

I 0,977 0,941 0,906 0.878 0,815 0,743 0,668 0,400

0 0,053 0,111 0,176 0,250 0,429 0,667 1,000 OO

h r a l  ° ’3 2 9а  I  (0,329)*
0,322

(0,320)
0,307

(0,308)
0,293

(0,296)
0,285

(0,283)
0,262

(0,254)
0,223

(0,220)
0,174

(0,177)
0

(0)
' n  y l  ° 2,4-IO"4 12,2-10-4 29,4-10"4 5,71-10-3 1,56-10-2 0,034 0,070

Г Sn 1 «1 1,001 1,003 1,006 1,016 1,035 1,073 -

aSn I 1 0,950 0,901 0,853 0,805 0,711 0,621 0,536 0

* скорректированные в соответствии с проведенной кривой значения \пу2п.

В. Для расчета активности по отношению к стандартному состоянию 
«гипотетический чистый жидкий цинк» необходимо определить постоянную Генри 
kZn- Определить эту величину в данном конкретном случае можно четырьмя способа­
ми Один из них связан с экстраполяцией свойства бесконечно разбавленного раствора 
до х2п=1, то есть по положению точки пересечения линии закона Генри (касательной к 
кривой P2n = / ( xZn) в точке X2n-O) с ординатой для х2п=\ (см. рис. H S). Однако, оп­
ределение положения касательной (см. рис. 11.16, задача а и г) связано с большой субъ­
ективной ошибкой, что приводит к неточному определению к-2п. Два других способа
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связаны с асимптотическим приближением кривой P2n = / (X2n) к прямой закона Ген­
ри, что позволяет использовать для определения к2п условие 

{ PZn
k Zn =  I 'm  .

X 7n

Если просто считать пределом этого отно­
шения значение для первой эксперимен-

0,551тальнои точки, получим к,„ = -------= I L02.
0,050

Некорректность такого способа определяет­
ся возможностью большой ошибки одного 
эксперимента. Правильнее будет построить

график зависимости ^ s- от х2п и экстра- 
x Zn

полировать его до X2n=O.
Такая процедура (см. рис. П. 16, задача б) 
дает k7n&\ 1,12. Наконец, можно показать, 
что отношения активностей и коэффициен­
тов активности компонента, определенные 
относительно разных стандартных состоя­
ний,
“ Zn _ Y Znx Zn __ У Zn P zn  I P z n  _ k Zn 

a Zn YZnx Zn Y Zn P z n I k Zn P 2n

есть величина постоянная, не зависящая от состава. Ho для бесконечно разбавленного 
раствора

iimM W r
xz*->°KYznJ

Рис. П. 16, задача. Вычисление активно­
сти цинка в растворе Sn-Zn по экспери­
ментальным данным для 973К:

А, В и С - стандартные состояния
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так как при х2г1 -> О у2п 1 и У Zn У Zn Величина предельного значения коэффи-
йооциента активности у2п по существу определяет отклонение идеального раствора 

(закона Генри) от совершенного (закона Рауля) и достаточно точно определяется экст­
раполяцией графика зависимости у 2п от концентрации раствора (см рис. П.16, задача 
в).

к
Таким образом, имеем —g®- - у 2™ =1,39. Следовательно, искомая величина 

PZn

кгп = Г Pzn = 1,39x7,984= 11,098 
и окончательно принимаем куп = (11,12+11,098)/2 »11,11.

Закон Генри P2n = k2nxZn = 11,11¾ представлен графически на рис. П. 16, зада­
ча а и г

Вычисленные значения активности цинка относительно стандартного состояния 
«гипотетический чистый жидкий цинк»

H PZn PZn 
aZn~ к ^ ~  11,11 

и коэффициентов активности

A-*
x Zn

представлены в табл. П.4. Отметим, что эти величины можно было вычислить по фор­
мулам

а Н  _  a Zn _  a Zn H  _ У Zn _  УZn
2п У̂  1,39 7 ~ у%» ~ 1,39

С Мольная доля цинка в однопроцентном растворе
1% I  ̂f l Zn I I

= 99IMSn+\IMZn = (99М2и/Л/5я) + 1= ^ 8  + 1=0-018

Поэтому давление насыщенного пара цинка над 1%-ным идеальным раствором по за­
кону Генри

р]% = 11,11 ■ х1£  = 11,11 х 0,018 = 0,200 кПа.
Как видно из рис. П. 16, задача г (точка С), стандартное состояние «1%-ный идеальный 
раствор» можно считать реально существующим. Значения активности и коэффициен­
тов активности относительно такого стандартного состояния

%“/. _ PZn Pin _ £Zn_
0 ,2 0 0  у  Zn

и концентрации раствора в мае. %

У?л =  * 100%
x Znfv lZn +  x Snf l Sn

представлены в табл. II. 4
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Расчет активности по уравнению Гиббса-Дюгема. Парциальные 
молярные величины компонентов раствора связаны между собой зависи­
мостью, определяемой уравнением Гиббса-Дюгема (П.23). В частности, 
для химических потенциалов компонентов раствора это уравнение имеет 
простой вид:

^ d f i i = 0 .
I

При постоянной температуре 
dpj = R Tdlnai ,

поэтому
YjX jd inai =O. (П.91)
i

Решая это дифференциальное уравнение, можно при известной зависимо­
сти активности любого компонента раствора от состава найти таковую для 
другого.

Рассмотрим такие расчеты на простом примере бинарного раствора с 
неограниченной растворимостью компонентов с отрицательными отклоне­
ниями от закона Рауля, когда для обоих компонентов за стандартные со-

п п
стояния выбраны состояния чистых веществ (о, , у, ). Поскольку в двух 
крайних случаях активности равны нулю (при Xj=O а\=0 и при X2=O а2=0) 
при расчетах удобнее пользоваться не активностями, а коэффициентами 
активностей

а \  а 2
Г I = — , Г г = — - Xi х2

Здесь и далее индексы R опущены. Преобразуем уравнение (П.91) с учетом 
следующих соотношений для бинарного раствора:

Xi +  X2 =  I, fltcj +  dx2 ~  0, — dxI +  — dx2 =  0, 
xI хг

Xjdlnx1 + x2rflnx2 = 0.
После вычитания последнего выражения из уравнения (П.91) получим 

XjdXnyj + x2d \n y 2 = 0. (П.92)
Пусть опытным путем определены равновесные давления паров ле­

тучего компонента В в бинарном растворе A-B (рис. П. 17, а), тогда актив­
ности а2 и коэффициенты активности Y2 в этом случае рассчитываются 
просто:

Рг а2 л
O2 = - о < * 2, У2 =  — < J 

P2 х 2
и могут быть представлены графически (рис. П. 17, б и в). В этом случае 
справедливы уже известные соотношения.
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при X2 -> I аг -»  I и Y i I;

при X2 -> О о2 -> 0, но у г - + Y i ,

где Yi -  коэффициент активности в бесконечно разбавленном растворе В  в 
А, который является идеальным и растворенное вещество В  подчиняется 
закону Генри P1 =Ic1X1 (рис. П. 17, а). Коэффициент Yi имеет» конечную 
величину и может быть определен двумя способами. Один из них более 
предпочтителен и связан с экстраполяцией графической зависимости 
Y irA x I )  ДО *2^0 (см. рис. П. 17, в). Другой способ связан с тем обстоятель­
ством, что кривая зависимости давления паров P1 от концентрации X 1  

асимптотически приближается к прямой линии закона Генри и в области 
бесконечно разбавленного (идеального) раствора совпадает с ней 
(рис.П.17, а).

Рис П. 17. Экспериментальные данные (о) и вычисленные активности 
и коэффициенты активностей (+) для компонента В :

------------закон Рауля и совершенные растворы (а/=*/);
   — закон Генри,
................  искомые величины (?) для компонентам

Поэтому

и по существу Yi характеризует отклонение идеального раствора (закона 

Г енри) от совершенного (закона Рауля). Оба способа определения Y1 мо­
гут дать заметную ошибку, особенно при недостатке экспериментальных 
данных в области разбавленных растворов. Поэтому следует воспользо­
ваться тем и другим способами и взять взаимосогласованное значение Yi 

Теперь можно приступить к вычислениям коэффициентов активности 
Yi и активностей а\ для компонента А. Из уравнения (11.92) имеем

d\aYi = - — rf Iny2- (11.93)
-xI
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При интегрировании этого уравнения следует в качестве одного из преде­
лов интегрирования взять коэффициенты активностей компонентов в рас­
творе произвольной концентрации (текущий предел), а в качестве другого - 
коэффициенты активностей в бесконечно разбавленном растворе

!"Tl ЬУ2 V.

^ ln y 1 = -  I -^ rfln y 2.
Inrf !"Г?

Однако, для растворителя в разбавленном растворе (х2->0 или —>1) име­
ем

a I Yi ~*Y\ - I -
Получим окончательно расчетное уравнение

Ыг2 Xл
Iny1 = -  J ^ l n y 2. (П.94)

lnr? Ж|
Если отсутствует аналитическая зависимость Y2 от х2, то

— = ZOny2) 
х,

и интеграл в уравнении (П.94) можно вычислить графически. Для этого 
следует построить график в координатах - - I n y 2 . Для рассматриваемого

xX
здесь примера этот график будет иметь вид, изображенный на рис. П.18.

Г
Тогда, например, для раствора с концентрацией заштрихованная

"площадь" под кривой определит величину (- In y 1).
Заметим также, что для раз­

бавленных растворов компонента А 
в растворителе В справедливы соот­
ношения

X1 -> 0, X2 -> I, -> оо;

Oj -»0 , HOy1 -> у * ;

O2 -> I, у2 —> Y2 = I.
Поэтому на рис. П. 18 линия асим­
птотически приближается к оси ор­
динат, что делает невозможным оп­
ределение графическим интегриро­
ванием величины у ” . Её можно оп­
ределить экстраполяцией графика 
зависимости У]=Дх2) до X2=I (см. 
рис. П. 17, в).
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Если известна эмпирическая зависимость коэффициента активности 
одного из компонентов от состава, то расчетное уравнение (11.94) может 
быть решено аналитически.

Пример 8. На основании результатов определения активности цинка в примере 
7 (см. табл. П.4) рассчитать активность олова относительно стандартного состоя­
ния «чистое жидкое олово».

Расчетное уравнение (Ц.94) в этом случае будет (индексы R опущены)
ln>> JT7

•ПГ5Л=~ I Y2n,
0329 x S n

где 0,329= Iny^1 =In 1,39. Вычислив X 2n  / X5n и Iny2n (см. табл. П.4), построим график в 
этих координатах (рис. П. 19). При расчетах используем скорректированные для иссле­
дованных составов значения In Y2n в соответствии с проведенной плавной кривой 
(цифры в скобках в табл. П.4). Для раствора состава X2n = 0,05 (точка I на рис. II. 19) 
имеем

InriSn :
0-32° X2n

- I T ^ l n  rzn
0,329 x Sn

Рис. П. 19. Графическое интегрирование Рис. П.20. Термодинамические характеристики 
уравнения (П. 94): жидкого расплава Sn-Zn при 973 К

о - экспериментальные точки,
• - скорректированные 
положения точек для расчета

Интеграл равен площади 5j, которую вычисляем как площадь треугольника с учетом 
масштабного фактора и знаков

, fn (0,320-0,329) х 0,053 ,
In Га? = -  — --------- - J -  = 2,4-10

и следовательно у5п =1,00024 и a5n = ZsJxSt =0,950. Для раствора состава X̂ n-0 ,10 
(точка 2 на рис. П. 19) имеем

0,308 V , 0320 у- 0308
ln rsn  = -  I -^ d X n y zn= - \ - 2 lJln y 2n-  J 1пу7л,

0329 x Sn 0329 x Sn 0320 x Sn
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то есть вычисление нового интеграла следует выполнять нарастающим итогом, плюсуя 
к ранее вычисленной площади Sj площадь трапеции Sj- Получим

. (0,053+0,111) 4In у$п = 2,4 • 10 -  (0,308 -  0,320) —---- —-— -  = 12,2 • 10 .

Далее имеем
0,296 у

1 0 ^  = 12,2 10-4 -  I -Zs-Cilnrzn =
0,308 x Sn

= 12,2 • I О"4 -  (0,296 -  0,308) (°’Ш + 0’176) _ 12,2-10^* +1,72-10-3 =29,4 I О-4.

Вычисленные таким образом величины Iny5n, у S n  и  a S n  приведены в табл. П 4 и на 
рис. П. 20.

Пример 9 . На основании экспериментальных исследований установлена такая 
эмпирическая зависимость коэффициента активности меди в расплавах Fe-Cu при 
ISSOtC

Ig  / C u  = 1,45*]¾  -  1 ,8 6 д 4  + 1,4 Ъ 4 .
Вычислить активность и коэффициент активности железа в расплаве, содержащем 
28 мае. % меди. Стандартные состояния чистые жидкие медь и железо.

При вычислении неопределенного интеграла

S d l g y F e  =  \ X— d \ g y Cu + c o n s t  
x F e

получим

Igy к. = -I
x F e

IgYFe = - S - (2,9xFe-S 1SSx2Pe + 5,64 x3Fe)dx Fe+const =

= -2,9xFe + 4,24xpe -  3,74xFe +1,4 Ix^e + const.
Постоянную интегрирования определяем из граничного условия: X pe - A  у р е- > I. По­
лучим Const=I и зависимость коэффициента активности железа от его концентрации 
определяется уравнением

Ig  у  F e  =  1 -  7,9 X F e  +  4,24x2Fe -  Ъ,14хре +  I .4 1 x F e  

Мольная доля железа в расплаве с концентрацией меди 28 мае. %
55,847

x Fe — 72 . 28  0,745.
55,847 +  63,546

Следовательно, уре=1,204 и аре=0,897.
Определение активности по данным о равновесии химической 

реакции. Обобщенный закон действующих масс для реакции
^l-^p-p v2 -®газ — 3̂̂ - р-р Мтхз

между компонентами в растворе и газовой фазе запишется следующим об­
разом:

* ( г ) = ^ г | >  (п -95)
aA Pb

где а, и Pi - равновесные активность и парциальное давление реагентов; V1 - 
стехиометрические коэффициенты; K(T) - константа равновесия при тем­
пературе Т.
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Значение константы равновесия определяется соотношением 

K(T) = ехр( + + W d ̂

где и д;ст -  стандартные химические потенциалы компонентов.
Активность данного компонента с помощью закона действующих 

масс (П.95) можно определить, если известно значение константы равнове­
сия реакции и активности (парциальные давления) остальных компонентов.

Пример 10. Расчет активности оксида железа в металлургических шлаках по 
экспериментальным данным.

Навеска шлака заданного состава вместе с чистым железом расплавляется в 
инертном тигле и выдерживается до достижения равновесия. Равновесное состояние в 
такой системе может быть рассчитано при использовании обменных реакций между 
металлом и шлаком

(FeO) = [Fe] +[О], (а)

(Л 0 2)  = [ й ]  + 2[0], (6)

(Al2Oi) = 2[Л/] + 3(0]. (в)
[Для ускорения достижения равновесия можно взять насыщенное кислородом железо 
и ввести в шихту микродобавки ферросиликоашоминия]. Активность FeO в заданном 
шлаке может быть определена из обобщенного закона действующих масс для реак­
ции (а)

a F t a O  _  a F e a O
* (.)= - (*)

a F e O  (а)

Как видно, для этого необходимо знать константу равновесия реакции и равно­
весные активности железа и кислорода в металлической фазе. Известно, что для рас­
сматриваемого примера сумма равновесных концентраций кислорода, алюминия и 
кремния в железе не превышает десятой доли (по молям) процента. В таком разбав­
ленном растворе для растворителя справедлив закон Рауля aFe = xFe = I (стандартное 
состояние «чистое жидкое железо»). Для кислорода, как растворенного вещества, 
справедлив закон Генри O q  = X 0  (стан­
дартное состояние «гипотетический чистый 
кислород»). Таким образом, уравнение (*) 
для определения активности монооксида 
железа примет вид

a F e O  = ■
*0
V С*)

Для
к (а)

определения
необходимо

равновесия
«холостой»

константы 
поставить

опыт (рис. 11.21). В инертной атмосфере 
(например, очищенного гелия) расплавля­
ется и нагревается до 1600°С чистое железо. 
Если теперь в газовой фазе над железом 
увеличивать парциальное давление кисло­
рода последний начнет растворяться в же­
лезе. Однако, уже при рс̂  =5,75-KT1 Па на 
поверхности расплавленного железа появ-

Рис. П.21. Изменение концентрации 
кислорода в «холостом» опыте
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ляется слой шлака - чистого жидкого оксида FeO, а концентрация кислорода в железе 
достигает предельного значения (растворимости для заданной температуры); для 1600° 
С она составляет около 0,23 мае. % или хо=7,95-10~3 Этот процесс может быть описан 
реакцией

FeO = [Fe] + [Ojmllx, (г)
для которой константа равновесия по величине такая же, как константа равновесия 
реакции (а)

„  „ш ах -I „ш ах

%> = j ^ l - = - J - =7,95 • ю-3 = к (а)
a F tO  1

Окончательно из уравнения (**) имеем
л xQ
Fe0 7,95 -IO"3 ’

то есть для расчета активности FeO в шлаке FeO-SiO2-Al2Oj заданного состава нужно 
определить равновесную концентрацию кислорода в железе под этим шлаком

7.3. Регулярные растворы

Ранее (см. 3.1) уже отмечалось, что физической причиной отклоне­
ний свойств реальных конденсированных растворов от закономерностей 
совершенных и идеальных растворов является различие энергий межчас- 
тичного взаимодействия в парах односортных частиц (атомов, ионов) A-A 
(£ц), B-B (£22) и разносортных частиц A-B (£12). Определение свойств кон­
денсированного раствора на основании представлений о его кристалличе­
ской решетке, распределении частиц по узлам этой решетки и характере 
межчастичного взаимодействия является предметом статистической физи­
ки (статистической термодинамики). Поэтому, например, внутренняя энер­
гия бинарного раствора будет сложной функцией объёма, температуры и 
состава

U = U (V ,T ,N l ,N 2 ,N n ).
Здесь N\ и N2 - числа частиц компонентов в растворе (состав раствора); Ni 2 
- число пар разносортных частиц A-В, которое является количественной 
характеристикой расположения частиц по узлам решетки (конфигурация 
раствора), поэтому в статистических теориях растворов вводится понятие 
конфигурационного параметра. Сам конфигурационный параметр зависит 
от природы частиц (то есть от соотношения между £ц , £22 и £'12), состава 
раствора и температуры и определение этой зависимости является одной из 
задач статистической теории растворов.

Весьма сложную задачу поиска вышеприведенной функции можно 
существенно упростить, зафиксировав температуру T=Const и объём 
F=Const (другими словами, пренебречь объёмным эффектом AV  при обра­
зовании конденсированного раствора). Тогда 

U = const + Ukoritp (N b N2tN n ),
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где Цконф - конфигурационная (зависящая только от состава) часть внут­
ренней энергии раствора. Неопределяемое в статистических теориях пер­
вое слагаемое при определении химического потенциала дает постоянный 
(не зависящий от состава раствора) вклад в /Jfr .

Существенную роль в развитии термодинамического описания фазо­
вого равновесия в сложных системах с участием растворов сыграла теория 
регулярных растворов и её усложненные модификации. Эта теория строит­
ся на таких упрощающих допущениях, сделанных в 1929 г. Гильдебрандом:

1) частицы занимают одинаковые кристаллографические позиции 
(раствор замещения);

2) расположения частиц по узлам решетки беспорядочное 
(статистическое);

3) раствор образуется с тепловым эффектом, определяемым различи­
ем энергий взаимодействия разносортных и односортных частиц.

Рассмотрим упрощенный вывод уравнений для термодинамических 
свойств бинарного регулярного раствора. Пусть раствор состоит из N \  час­
тиц компонента А и JV2 частиц компонента В. Конфигурационная энергия 
раствора (индекс К0НФ опустим) может быть с достаточной точностью оп­
ределена суммой энергий взаимодействия ближайших соседей

U = N n sn  + N l l Szi + N n eVli (11.96)
где N n , ^ 22* N 12 - числа связей (пар) A-A, B-B и A-В. Для раствора замеще­
ния число ближайших соседей у любого атома (частицы) равно координа­
ционному числу решетки 2. Это значит, что у любого атома А, имеющего 
всего z соседей, при случайном (беспорядочном, статистическом) распо­
ложении частиц будет z  ., N\ .  атомов В. Следовательно, полное число

n a +nb
пар A-B в растворе

,т Ar N a  N j N b  N i N n  тN 17 = N a X Z ----- - —  = Z— - - °  = Z— . (П.97)
n a + n b n a  + n b n 1 + n 2

Число пар A-A в растворе должно определяться формулой

(П.98)
2 2К N x + N 2J 

Действительно, zN\ дает полное число связей атомов А. Из них Л'] 2 связей 
приходится на атомы В, поэтому (zN I-Ni2) определяет удвоенное число пар 
A-A, так как при таком подсчете каждая связь A-A учитывается дважды, со 
стороны каждого из двух атомов А.<

Из аналогичных рассуждений следует, что у любого атома В, имею­
щего тоже z соседей, при случайном расположении частиц будет z дГ^дГ 

атомов А  и число пар B-A
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х г Na N \N 2N  \ 2  = N B x z ---- -— - z -
Na  + N g  N  i + N 2

определяется той же формулой (П.97). Число пар B-B

N 12 = H z N 2 -  ZÂ - I  (П. 99)
22 2 V N 1 + N 2)

Подставляя формулы (II 97)-(П.99) в уравнение (П.96), получим для конфигурационной 
внутренней энергии

U= +  ^ « 2 2  + § • -]^ г г(2£п -  *11 -  *22> ( U i O O )

Величина z(Iel2 -£ц  - ¾ )  может быть названа энергией взаимообмена, то 
есть энергией, необходимой для того, чтобы поменять местами атомы А и 
В. В этом процессе обмена участвуют две частицы, поэтому величина

_ДT
Q\2 ~ —~ i? -£\2 ~ £П ~ eI l )  (П.101)

определяет энергию взаимодействия в расчете на I моль частиц (Nq - число 
Авогадро) и называется в теории регулярных растворов энергией смеше­
ния. Если ввести также обозначения

A  =  I f s 22,  ( П . 1 0 2 )

где Iy10 и U2 -  конфигурационные мольные энергии чистых компонентов, 
получим из уравнений (П. 100)-(11.102)

U = W1Iy10 + W2CZ20 + (П.103)
Wj +W2

Тогда мольная конфигурационная энергия раствора замещения

Um = - У —  = + ¾¾° + V 2Qn- (П.104)
Wi+W2

Учитывая соотношение
AH = AU + pAV

и то обстоятельство, что для конденсированных растворов 
р AV «  AU,

получим для теплоты смешения (теплоты образования I моль раствора) 
MIcm VAUcm = X1X2Q12. (П.105)

Следует отметить, что в полученных соотношениях (11.104)-(11.105) 
кроется противоречие. Действительно, расположение частиц по узлам ре­
шетки раствора замещения может быть случайным лишь для частного слу­
чая £ п =£22=£\2 (Q\7r $ h  4X0 характерно для совершенных растворов, обра­
зующихся без теплового эффекта. Это обстоятельство вызывает сомнение в 
правильности второго и третьего допущений Гильдебранда и служит осно­
вой для критики теории регулярных растворов.
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Конфигурационная энтропия регулярного раствора определяется 
формулой для энтропии смешения совершенного раствора

_ д а  _ Inx1 + X2 Inx2), (II. 106)
так как конфигурационная энтропия чистых веществ равна нулю.

Для свободной энергии раствора будем иметь

Gn
Дифференцируя полученное выражение по числам молей компонентов, 
получим для химических потенциалов бинарного регулярного раствора

:Am = Um-  TSm = X1̂ 10 + X2A2 + R T (x iInx1 + х2Inx2) + X1X2^ 12. (П. 107)

Ml = Mi + R T lnxl + X2Q 12; 

M1 = М2 + R Tlnx2 + Xi Q 12,
(П. 108)

где стандартные состояния для обоих компонентов - чистые вещества. 
Сравнивая полученные уравнения с формулой

Mi = Mi + R T lnaIt = Mt + RT  Inx7 + R T ln y ft ,
получим

Iny1= O -JI,)2^ .  (П.109)

Таким образом, коэффициент активности компонента регулярного раство­
ра связан с энергией смешения. Как уже отмечалось (см. 3.1), притяжению 
частиц отвечает отрицательная энергия £у<0 £,,<0. Поэтому при
£п  < sII * eI i  ( k d H ^ i i h h d ) ,  что соответствует более сильному притя­
жению разносортных частиц, и 1п#<0, у,<1, то есть должны наблю­
даться отрицательные отклонения от закона Рауля. Наоборот, при 
*12 >*11 **22 (|*12|<|*п|*|*22|) Q n  > ^  и  должны иметь место положи­
тельные отклонения от законов совершенных растворов (//>1). При значи­
тельных положительных отклонениях может иметь место расслоение рас­
творов.

Таблица II. 5
Термодинамические функции регулярного раствора (г=1,2)

g Si ^ S i  Si Si gm = L x igi ^gm= gm- T x ig?
V Vj3 ~0

H й ? + & 0 -* ,)2 6 .2 (1 -¾ )2 T x lH? + Q i 2 T-Xl ( I - X l ) Q n T x iQ = Xi )2
S 5 ? -  Л Inx, -i?lnx , HxiSf  - R H x i lnx;- - R H x i Inx1

G /j? +RTlnxi +

+ Ql2 ( l ~ x i ) 1

RTlnxl +

+ Ql2(l ~ x i ) 2

Hxi/j? +RTHxi Inxi + 

+ Q n T x iQ. = x,)2

RTH X1 In Xi +

+ Q n T x iQ -X i )2

При бесконечном разбавлении Xi -+ 0 и J i у °° , поэтому согласно

формуле (И. 109) имеем In у  T = QlT
RT
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В табл. II.5 приведены термодинамические характеристики регуляр­
ного раствора.

Пример 11. На основании результатов расчетов термодинамических характе­
ристик расплавов Sn-Zn (см. примеры 7 и 8) проверить применимость теории регуляр­
ных растворов.

Проверку применимости этой теории для описания свойств расплавов Sn-Zn 
правильнее всего сделать графически на основании уравнения (11.109)

Графики этих функций, построенные по данным табл. П.4, представлены на рис. П.22. 
Несмотря на небольшие отклонения от закона Рауля (см. рис. П. 20) расплав Sn-Zn при 
973 К  нельзя считать регулярным.

Пример 12. Для расплава Fe-Cu при JSSOcC на основании экспериментальных 
данных по значениям давления насыщенного пера меди получены следующие значения 
коэффициентов активности:______________________________________ -

XCu 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0
YCu 5,25 3,61 2,50 1,94 1,64 1,40 1Д5 1,10 1,03 I

In YCu 1,658 1,284 0,916 0,663 0,495 0,336 0,223 0,095 0,030 0

(X F e f 0,81 0,64 0,49 0,36 0,25 0,16 0,09 0,04 0,01 0

а си 0,545 0,722 0,750 0,776 0,820 0,840 0,875 0,880 0,927 I
Показать применимость теории регулярных растворов.

Рис. П.22. Проверка применимости Рис. П.23. Определение энергии 
теории регулярных растворов к смешения Q fb-Cu в  расплавах Fe-Cu
расплавам Sn-Zn при 1550°С

Построенный график зависимости \пуСи от (Гх^ы)2 (рис. П.23, а) дает хоро­
шую линейную зависимость. Следовательно, несмотря на очень большие отклонения 
от закона Рауля (см. рис. П.23, б), свойства расплавов Fe-Cu могут достаточно точно 
описываться формулами теории регулярных растворов. Угловой коэффициент прямой

1пуСи = ~ ~ г - ( 1 - х с»Т, равный отношению величин катетов ВС/АВ прямоугольногоRl
треугольника ABC, позволяет определить энергию смешения QFe-Cu

= = ^  = 1,97; Qf . Си = 1,97ЛГ = 1,97-8,314-1823 = 29860 Дж/моль.RT AB I
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8. ОСНОВНОЙ ЗАКОН ФАЗОВОГО РАВНОВЕСИЯ

IПРАВИЛО ФАЗ)

Связь между числом компонентов, числом равновесных фаз, темпе­
ратурой, давлением и вариантностью (или числом степеней свободы) лю­
бой равновесной системы устанавливает правило фаз Гиббса . Значение 
правила фаз состоит прежде всего в том, что оно позволяет классифициро­
вать сложные системы по числу степеней свободы. Системы разной при­
роды, строения и сложности, но с одинаковым числом степеней свободы 
оказываются термодинамически идентичными.

Физико-химические системы могут состоять из одной (гомогенные 
системы) или нескольких фаз (гетерогенные системы).

Фазой называется совокупность однородных (гомогенных) частей 
системы, одинаковых по своему химическому составу, строению и всем 
интенсивным свойствам и отделенных от других частей поверхностью раз­
дела. По-агрегатному состоянию фазы делятся на твердые, жидкие и газо­
образные. Фазы, находящиеся в твердом или жидком состоянии, называ­
ются конденсированными. Очевидно, в любой системе может быть только 
одна газовая фаза, конденсированных фаз может быть значительно больше. 
Понятие фазы шире понятия агрегатного состояния. Так, гетерогенное рав­
новесие, описываемое уравнением реакции

F e O (T b) ~ ^ ^ 2 (газ ) — ^ е(т в ) газ )’

характеризуется наличием одной газовой фазы и двух твердых. Металличе­
ское железо и его оксид, не растворяясь друг в друге, находятся в виде 
двух различных кристаллических фаз.

Химический состав каждой фазы выражается концентрациями от­
дельных компонентов. Однако, определение компонента при использова­
нии правила фаз Гиббса характеризуется некоторыми особенностями. Про­
иллюстрируем это несколькими примерами. Прежде всего, компонентами 
называют индивидуальные вещества, способные существовать в изолиро­
ванном виде. Например, система NaCl -  H2O (водный раствор соли) со­

стоит из компонентов NaCl и H2O, но не из H2O, Na+ и С Г , хотя хло­
ристый натрий практически полностью диссоциирует в воде на ионы 
Na+ и С Г . Последние не могут быть названы компонентами, так как не 

MOiynr быть выделены из данной системы в виде самостоятельных химиче­
ских веществ. Кроме того, общее число индивидуальных веществ не сов­
падает (как правило, в сложных системах) с числом компонентов, по кото­
рому характеризуют (классифицируют) системы. Некоторые системы могут 
быть образованы меньшим числом компонентов по сравнению с числом 
присутствующих в системе индивидуальных веществ. Так, для образования 
системы, описываемой реакцией
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СяСОз(тв) CaO(TB) "Ь С02(газ) 
необходимо лишь два вещества из трех присутствующих в системе, поэто­
му число компонентов считается равным двум, а система - двухкомпонент­
ной. Казалось бы, даже одного углекислого кальция достаточно для обра­
зования этой системы. Однако в этом частном случае возможно получение 
CaO и С02 в строго определенных эквивалентных соотношениях, но для 
образования системы произвольного состава необходимы два компонента. 
При этом можно не уточнять, какие из трех веществ выбираются в качестве 
компонентов. Таким образом, компонентами являются не все, а только те 
простые или сложные вещества, наименьшего числа которых достаточно 
для образования всех фаз в системе. Иначе говоря, компоненты - это неза­
висимые индивидуальные вещества системы, число которых может быть 
равно или меньше общего числа веществ, входящих в систему. Если в сис­
теме протекают реакции, то число независимых компонентов равно числу 
этих веществ минус число независимых химических реакций:

k  = q - г, (Ш.1)
где к - число независимых компонентов; q - число веществ в системе; г - 
число независимых реакций.

Система при определенном изменении параметров состояния пере­
ходит в другое состояние и этот переход может характеризоваться исчез­
новением старых и появлением новых фаз. Возможность изменения числа 
фаз при изменении параметров равновесного состояния системы определя­
ется вариантностью или числом степеней свободы. Числом степеней сво­
боды называется число независимых термодинамических переменных 
(параметров), которым в определенных пределах можно придавать произ­
вольные значения, не изменяя числа фаз, находящихся в равновесии. С ал­
гебраической точки зрения число таких независимых переменных опреде­
ляется разностью между' общим числом переменных, необходимых для 
описания системы, и числом уравнений связи, которым должны удовле­
творять эти переменные.

Так, в случае однокомпонентной и однофазной системы (чистое 
твердое, жидкое или газообразное вещество) можно произвольно в некото­
рых пределах менять два независимых параметра, например, давление и 
температуру, не меняя фазового состояния системы. Это соответствует то­
му, что система имеет две степени свободы, то есть является двух- или би- 
вариантной.

В однокомпонентной двухфазной системе (например, вода<-*пар) па­
раметры состояния р  и T связаны уравнением р=<р(Т), которое может быть 
получено из условия равновесия

/< А Г) = /,'(р ,Г ), (Ш.2)
где р  и р! - химические потенциалы H1O в жидкой и газообразной фазах 
соответственно. В связи с этим число степеней свободы для /данной систе­
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мы равно единице, то есть система моновариантна. Изменять можно 
только один параметр, а другой функционально изменяется в зависимости 
от значения первого. Как известно, эта связь определяется для данной сис­
темы уравнением Клаузиуса-Клапейрона.

Если к рассмотренной системе добавить соль, которая полностью 
растворится в воде, то система станет двухкомпонентной и двухфазной. 
Равновесие двух фаз можно отразить схемой: 

раствор<г>пар.
Для характеристики системы необходимы три переменные: р, T и концен­

трация соли в воде (х). Перемен­
ные связаны уравнением, сле­
дующим из условия равновесия
ф , Т , х )  = /4(р,Т), Ш.З)

где Pi и Pi -  химические потен­
циалы растворителя (воды) в жид­
ком растворе и газовой фазе соот­
ветственно. В связи с этим-число 
независимых переменных, или 
число степеней свободы оказыва­
ется равным двум, то есть система 

A Xg Xg хд бивариантна. Можно, не меняя
^ фазового состояния системы, про-

Рис. Ш.1. Фрагмент диаграммы состояния
системы ̂ 4(вода) - Л(соль) извольно изменять две перемен­

ные из трех, другими словами вы­
брать для характеристики состояния системы две независимые перемен­
ные. В качестве таковых разумнее всего в рассматриваемом примере взять 
температуру и концентрацию соли в растворе. Однако, варьирование этих 
независимых переменных возможно лишь в определенных пределах. Так, 
при неизменной температуре Ti (см. рис. Ш.1) концентрацию соли в воде 
можно увеличивать лишь до некоторого предельного значения (точка Ь), 
отвечающего пределу растворимости. Дальнейшее добавление соли в сис­
тему приведет к появлению новой (твердой) фазы - нерастворившейся со­
ли. Или понижение температуры при неизменном валовом содержании х'в 
приведет к тому, что ниже T  раствор станет пересыщенным и из него нач­
нет выкристаллизовываться твердая фаза. В обоих случаях система окажет­
ся трехфазной. Установится новое фазовое равновесие и образуется каче­
ственно новая моновариантная система.

Действительно, равновесие солм->раствор<-+пар будет иметь место 
при выполнении следующих двух равенств:

n (p ,T ,x )  = rf(p ,T ), (Ш.4)
ф , Т , х )  = ф , 1 %  (Ш.5)
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где /i2 и Mo. -  химические потенциалы соли в растворе и в кристаллической 
фазе соответственно.
Следовательно, три переменные связаны двумя уравнениями и число сте­
пеней свободы равно единице. В этом случае один параметр, температура, 
описывает равновесное состояние и определяет значения других перемен­
ных: давление пара и концентрацию соли в насыщенном растворе.

Рассмотрим гетерогенную систему, образованную к  компонентами, с 
числом фаз f  причем каждый из компонентов присутствует во всех фазах, 
в самом общем случае представляющих собой растворы. В качестве пере­
менных, описывающих состояние системы, необходимо прежде всего взять 
концентрации компонентов во всех фазах, причем концентрация одного из 
к  компонентов, например растворителя, не будет являться независимой пе­
ременной. Для/ фаз число таких концентраций равно f(k-1). К этим пере­
менным следует добавить еще две - температуру и давление (внешние фак­
торы), которые для всех фаз равновесной системы должны быть одинако­
выми. Тогда общее число переменных составит f(k-\)+2.

Найдем число уравнений связи между переменными. Оно может 
быть подсчитано, как и в рассмотренных примерах, из условий равновесия, 
применённых ко всем компонентам во всех фазах, то есть

Mi =  = м { ~ 1 =  м { ,

Ml = Mi = м {  1 ~  Mi 7
.......................................... (Ш.6)
Mk =  Mk = - =  м { ~ 1 =  м { ,

где верхний индекс - номер фазы, а нижний - номер компонента. Так как 
химические потенциалы компонентов зависят от температуры, давления и 
концентраций, то записанные равенства представляют собой уравнения, 
связывающие эти переменные. В каждой строке имеется /- I  независимых 
уравнений, а число строк равно к, следовательно, всего уравнений будет
т ) .

Тогда число степеней свободы с, определяемое как число независи­
мых переменных, должно быть подсчитано как разность 

c = [ f { k - \ )  + 2] - k ( f
Откуда получаем

c = k  + 2 - f .  (H lJ)
Последнее выражение представляет собой правило фаз в его классическом 
виде. Правило фаз запишется аналогично, когда не все компоненты при­
сутствуют во всех фазах. В этом случае число переменных, характеризую­
щих систему, и число уравнений связи изменяются на одно и то же число, а 
следовательно, разница между ними, представляющая вариантность систе­
мы, остается без изменения.
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Правило фаз позволяет очень просто оценивать характер решаемых
задач:

- определить минимальное число независимых переменных, которое 
необходимо для описания всех свойств системы; выбор же этих независи­
мых переменных определяется соображениями целесообразности и удоб­
ства;

- определить уравнения, которые описывают зависимость других па­
раметров состояния равновесной системы от выбранных независимых пе­
ременных и которые необходимо решить.

Схематично решения для рассмотренных выше равновесных систем 
могут быть представлены следующим образом:

Система вода<г>пар
к = I; /  = 2; с = 1; р  = <р(Т).

Система раствор<г>пар
к = 2; /  = 2; с = 2; р  = ф'(Т,х).

Система солъ*+раствор<г>пар
к = 2; /  = 3; с = I; р  = <р(Т), х=у/(Т).

Правило фаз позволяет определить максимально возможное число 
равновесных фаз в различных системах, то есть оценить возможность реа­
лизации того или иного фазового равновесия в заданных условиях. Так как 
число степеней свободы не может быть меньше нуля, то из выражения 
(Ш.7) следует, что число равновесных фаз в любой гетерогенной системе 
не может быть больше, чем к+ 2, то есть

./max = к + 2. (Ш.8)
Следовательно, правило фаз предсказывает максимальное число фаз в од­
нокомпонентной системе, равное трем; в двухкомпонентной системе - че­
тырем, в трехкомпонентной системе - пяти и т.д.

Во многих процессах, в том числе металлургических, давление оста­
ется практически постоянным, поэтому правило фаз записывается в виде 
уравнения

с = к + 1 - / ,  (Ш.9)
которое используется при анализе диаграмм состояния систем при отсутст­
вии легколетучих компонентов, например, металлических или шлаковых 
систем.

Правило фаз, являясь фундаментальным положением учения о фазах, 
широко используется также при анализе химических равновесий. Рассмот­
рим, например, равновесие процесса обезуглероживания углеродистой ста­
ли за счет реакции [Cj-J-CO2 - 2 CO. С точки зрения правила фаз данная

трехкомпонентная (4 вещества - С, Fe, CO, COj и одна химическая реакция 
между ними) двухфазная (твердый раствор углерода в железе и газовая 
смесь) система является трехвариантной. Поэтому из четырех переменных,
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определяющих состояние системы (температура, давление, состав газовой 
фазы и концентрация углерода в растворе), только три являются независи­
мыми. Это означает, что содержание углерода в железе определяется зна­
чениями температуры, давления и состава газовой фазы. Если условия та­
ковы, что из твердого раствора начнет выделяться карбид железа, то число 
фаз увеличится на единицу. Задав лишь два параметра, например, давление 
и температуру, можно полностью определить равновесие системы, а имен­
но состав газовой фазы и концентрацию углерода в железе.

9. КРИСТАЛЛИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ ВЕЩ ЕСТВА

9.1. Типы кристаллических структур

Под кристаллической структурой понимают взаимное расположе­
ние атомов, существующее в кристалле. Кристалл состоит из атомов 
(ионов), расположенных в определенном порядке, который периодически 
повторяется в трех измерениях. Периодичность кристаллической структу­
ры можно описать с помощью пространственной решетки, отображаю­
щей симметрию внутреннего строения кристалла. Наименьший объём кри­
сталла, дающий представление о кристаллической структуре вещества во 
всем объёме, получил название элементарной кристаллической ячейки 
(рис.Щ.2). Характеристиками последней являются величины ребер 
(периоды трансляции, периоды идентичности или параметры) а, Ь, с и углы 
между ними а, Д у.

В зависимости от величин и взаимной 
ориентировки этих параметров пространст­
венные решетки имеют различную симмет­
рию, которая и ограничивает число возмож­
ных решеток. Известны семь типов элемен­
тарных ячеек, которые носят название кри­
сталлических систем (или сингоний) . За­
полнение определенным образом элемен­
тарных ячеек материальными (структур- * 
ными) частицами приводит к образованию Рис 1112 Элементарная ячейка 
структур различного типа. Все известные
кристаллические структуры соответствуют четырнадцати решеткам Бра- 
ве. Решетки Браве выбираются таким образом, чтобы: I) симметрия их ос­
тавалась такой же, как симметрия всей решетки; 2) число прямых углов и 
равных трансляций было бы максимальным, 3) объём элементарной ячейки 
был бы минимальным. Вследствие таких условий выбора решетки Браве 
могут быть примитивными (P), базоцентрированными (А, В, С - в зависи­
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мости от расположения попарно - центрированных граней), объёмноцен- 
трированными (Г) и гранецентрированными (F).

Распределение решеток Браве по сингониям и характеристика их па­
раметров приведена в табл. Ш.1. Выбор непримитивных (сложных) реше­
ток обусловлен тем, что они лучше отражают симметрию структуры. В 
примитивных решетках частицы располагаются только в вершинах элемен­
тарных ячеек, в непримитивных - как в вершинах, так и либо в центре двух 
противоположных граней (базоцентрированная), либо в центре решетки 
(объёмноцентрированная), либо в центре каждой грани (гранецен- 
трированная).

В гексагональной сингонии за примитивную элементарную ячейку 
принимают призму с ребром, равным с, и основанием в форме ромба 
(а=Ь*с, а=/?=90°, ^=120°). Ячейка определяется двумя параметрами а  и с, 
но не отвечает симметрии всей решетке. Поэтому пользуются гексагональ­
ной призмой, составленной из трех примитивных ячеек. Эта ячейка уже не 
примитивная, а базоцентрированная.

Для тригональной сингонии примитивной элементарной ячейкой, 
удовлетворяющей условиям выбора решеток Браве, является ромбоэдр, у 
которого значения параметров имеют такие значения: а=Ь =с и а=Р=у£90°.

Итак, любая из четырнадцати решеток Браве представляет собой со­
вокупность всех эквивалентных узлов кристаллической решетки, которые 
можно совместить друг с другом путем трансляций. Ячейки Браве исчер­
пывают все мыслимые симметричные расположения структурно- идентич­
ных точек в пространстве и все возможные варианты простых решеток, со­
стоящих из атомов одного сорта, которые могут быть построены на основе 
семи сингоний кристаллов.

9.2. Структура металлов

Подавляющее число технически важных металлов образуют одну из 
следующих высокосимметричных сложных решеток с плотной упаковкой 
атомов: кубическую объёмноцентрированную (о.ц.к.), кубическую гране- 
ценгрированную (г.ц.к.) и гексагональную (г.п.у. - гексагональную плотно- 
упакованную). На рис. Ш.З приведены указанные кристаллические решет­
ки и схемы расположения или упаковки атомов (ионов), дающие наглядное 
представление о каждой из структур. В схемах упаковки атомы (ионы) ус­
ловно изображены сферами такой величины, что они касаются друг друга.

Как видно из рис. Ш.З, а, в о.ц.к. решетке восемь атомов расположе­
ны в узлах куба и один атом - в центре. О.ц.к. решетку имеют металлы: Rb, 
К, Na, Li, T lp tZrp, Ta, Mo, Fea , W, V, Cr, Ba и др.
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В г.ц.к. решетке восемь атомов расположены в углах куба и шесть в 
центрах каждой грани (рис. Ш.З, б). Этот тип решетки имеют металлы: Ca, 
Ce, Sra , Th, Pb, Ni, Ag, Au, Pd, Pt, Rh, Ir, Fey , Cu и др.

Таблица Ш. I
Четырнадцать решеток Браве

Кристаллические
системы

(с и н г о н и и )

Тип решетки
П р и м и т и в н а я G n o -  

ц е н т р и р о е а н н я я
О бъ ё м н о - 

ц в н т р и р о е а н н а я
Гране- 

центрированная

Триклинноя
я Р Ь Р с

а  Ф /Г  4  г  4  9 0 °  

K2Cr2O7

Моноклинная 
я р Ь  Pc  

а= г  = 90°ф# 
S .

TL  *
Ш

Ромбическая 
яР Ь  P c

а = Р  =• Г  = 9 9 °

Stt. Fe3C
\

F
Тригональиая 

0,—Ь -  с 
а = 0 = г  +90°

As, Bi

Тетрагональная 
a - b  Pe  

а = 0 -  у  =90° 
Sne , TiO2

уГ~ у
'•J ■

D/

Гексагональная 
я —b P е 

<х-0-9О°, Г=120'
Zn, Cd

Кубическая 
я -Ъ  -  с 

а - / ?  ~ г  ~  9 0 °  

Cu, Fe, NaCi

У\ у Г Г У А
f'V

■ /

Л * у

Л

В гексагональной плотноупакованной решетке (рис. Ш.З, в) атомы 
расположены в углах и центре шестиугольных оснований призмы и три 
атома в средней плоскости призмы, так что такая структура представлена 
двумя решетками Браве, сдвинутыми относительно друг друга на половину 
с и 1/л/з параметра а перпендикулярно любой из параллельных боковых
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четырехугольных граней. Эту упаковку атомов имеют металлы: Hfa  , Mg, 
Tia , Cd, Re, Os, Ru, Zn, Coa , Be, Zra  и др.

Наконец, некоторые ме­
таллы {Snр  , In) имеют тетраго­
нальную решетку.

Размеры элементарной 
ячейки характеризуются перио­
дами (параметрами) а, Ъ, с, под 
которыми понимают расстояние 
между ближайшими параллель­
ными атомными плоскостями, 
образующими элементарную 
ячейку (рис. Ш.2). Период ре­
шетки измеряется в нанометрах

о 0
•) (1н м = 10 'у м = 1 0 а )  и  в  случае

м еталлов  и зм ен яется  в  п редел ах  
о т  0,1 до  0,7 нм.

Рис. Ш 3. Кристаллические решепси Нетрудно видеть, иго на
металлов и схемы упаковки атомов: _

а) объемноцентрированная кубическая (о.ц.к ); 0,г*нУ элементарную ячейку объ-
б) гранецентрированная кубическая (г.ц.к.); ёмноцентрированной кубиче-
в) гексагональная плотноупакованная (г.п.у) ской решетки приходится два

атома: один атом в центре куба и 
один, располагающийся в вершине куба (каждый атом в вершине куба од­
новременно принадлежит восьми сопряженным элементарным ячейкам, 
поэтому на данную ячейку приходится 1/8х8=1 атом). На элементарную 
ячейку гранецентрированной кубической решетки приходится четыре ато­
ма; из них один атом в вершине куба, а три атома (1/2х6=3), находящиеся в 
центрах граней, так как каждый из них принадлежит двум ячейкам. На 
элементарную ячейку гексагональной плотноупакованной решетки прихо­
дится шесть атомов (3+1/6x12+ +1/2х2=6).

Плотность упаковки кристаллической решетки (соотношение объё­
ма, занимаемого атомами, и общего объёма структуры) косвенно можно 
характеризовать координационным числом, под которым понимают число 
однотипных атомов, находящихся на равном и наименьшем расстоянии 
от данного атома. Чем выше координационное число, тем больше плот­
ность упаковки атомов.

В кубической объёмноцентрированной элементарной ячейке наи­
меньшее расстояние между центрами атомов d -  0,5а^Ъ. На таком рас­
стоянии от любого атома находится 8 соседей. Следовательно, координа­
ционное число для этой решетки равно восьми. Коэффициент заполнения

P ----+г

Г

^

•  « Г " •
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ячейки (относительная плотность упаковки - отношение объёма атомов к 
общему объёму) составляет 68%.

Для гранецентрированной кристаллической ячейки координационное 
число равно двенадцати; каждый атом имеет 12 ближайших соседей, что 
соответствует наибольшей плотности упаковки и расстоянию между цен­
трами ближайших соседей d  = 0,5a4l. Гексагональная плотноупакованная 
решетка, для которой с/а=1,633, имеет такое же координационное число - 
двенадцать, что также соответствует наибольшей плотности упаковки ато­
мов. Наиболее компактные - гранецентрированная кубическая и гексаго­
нальная плотноупакованная (с/а=1,633^ решетки имеют коэффициент за­
полнения объёма атомами 74%. У некоторых металлов, кристаллизующих­
ся в гексагональной сингонии, отношение с/а находится в пределах 
1,57...1,633 и упаковка отклоняется от плотнейшей. Если отношение с/а 
значительно отличается от 1,633 (например, для цинка и кадмия), то коор­
динационное число гексагональной решетки соответствует шести. Отме­
тим, что плотность упаковки в примитивной кубической решетке составля­
ет 52 % при координационном числе, равном шести.

Некоторые металлы в зависимости от температуры могут существо­
вать в разных кристаллических формах (в разных кристаллографических 
модификациях). При полиморфном превращении атомы кристаллического 
тела, имеющего решетку одного типа, перестраиваются таким образом, что 
образуется кристаллическая решетка другого типа. Полиморфное превра­
щение протекает в том случае, если при данной температуре может суще­
ствовать металл с иной кристаллической решеткой и меньшим значением 
свободной энергии Гиббса. Полиморфную модификацию, устойчивую при 
более низкой температуре принято обозначать буквой а, а при более высо­
кой Д и т.д.

Полиморфизм элементов (простых веществ) принято называть алло­
тропией. Многие простые вещества существует в нескольких аллотропных 
модификациях. Например, для чистого железа при атмосферном давлении 
известны три модификации:

910°С 1400°Ссг-железо(о.ц.к.)<---------- >у -железо(г.ц.к.)<-----------»<?-железо(о.ц.к.).
Равновесный переход чистого металла из одной полиморфной моди­

фикации в другую протекает при постоянной температуре и сопровождает­
ся выделением тепла, если превращение идет при охлаждении, и поглоще­
нием тепла - в случае нагрева. В результате полиморфного превращения 
образуются новые кристаллические зерна, имеющие размер и форму, отли­
чающиеся от исходной фазы. Поэтому такое превращение также называют 
перекристаллизацией.
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Переход металла из жидкого состояния в твердое (кристаллическое) 
называется кристаллизацией. Кристаллизация протекает в условиях, когда 
вещество переходит в термодинамически более устойчивое состояние с 
меньшей свободной энергией (изобарно-изотермическим потенциалом) G, 
т.е. когда мольная свободная энергия кристалла меньше, чем жидкой фазы.

Изменение мольной свободной энергии жидкого и твердого вещества 
в зависимости от температуры показано на рис. Ш.4. Выше температуры 
TjPaeti (или что то же самое Tgaeti) устойчив жидкий металл, имеющий 
меньшее значение свободной энергии, а ниже этой температуры устойчив 
твердый металл. При температуре TjPaeti мольные свободные энергии жид­

кого и твердого металла равны. Температура TPaeti= Tgaett соответствует 
равновесной температуре кристаллизации (или плавления) данного веще­
ства, при которой обе фазы (жидкая и твердая) могут сосуществовать од­
новременно и притом бесконечно долго. Процесс кристаллизации при этой 
температуре может протекать лишь при бесконечно медленном отборе те­
плоты (другими словами процесс кристаллизации равновесный, квазиста- 
ционарный). С конечной скоростью кристаллизация будет протекать лишь 
в том случае, если созданы условия, при которых возникает разность сво­
бодных энергий AG = Gtb -  Gbc < 0.

Следовательно, реальный процесс кристаллизации может проте­
кать достаточно быстро только при переохлаждении металла ниже
равновесной температуры TjPaett. Разность между температурами Tgaett и
Tfcr, при которой может протекать процесс кристаллизации, носит название
степени переохлаждения: AT=Tgaeti-Tfr (рис. Ш.4 и Ш.5). При прочих
равных условиях скорость кристаллизации зависит от степени переохлаж­
дения.

Термические кривые, характеризующие процесс кристаллизации 
чистых металлов при охлаждении с разной скоростью, представлены на 
рис. Ш.5. При достаточно медленном охлаждении степень переохлаждения 
невелика и процесс кристаллизации протекает при температуре, близкой к 
равновесной (рис. Ш.5, кривая V\). На термической кривой при температу­
ре кристаллизации отмечается горизонтальная площадка, образование ко­
торой объясняется выделением скрытой теплоты кристаллизации, что при­
водит к остановке в падении температуры, несмотря на отвод тепла при 
охлаждении. С увеличением скорости охлаждения степень переохлаждения 
возрастает (кривые У2,Уз) и процесс кристаллизации протекает при темпе­
ратурах, заметно ниже равновесной температуры кристаллизации. Степень

9.3. Кристаллизация металлов
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переохлаждения зависит не только от скорости охлаждения, но и от приро­
ды металла, его чистоты и не превышает, как правило, 30°С.

Рис.Ш.4. Изменение мольной свободной Рис. Ш.5. Термограммы (кривые
энергии Gm металла в жидком и твердом охлаждения) при кристаллизации
состояниях в зависимости от температуры чистых металлов с разной

скоростью Vj

Процесс кристаллизации, как впервые установил Д.К. Чернов, начи­
нается с образования кристаллических зародышей (центров кристаллиза­
ции). Именно при переохлаждении расплава ниже температуры Т£°вн во 
многих местах по всему объёму жидкой фазы (рис. Ш.6) образуются ус­
тойчивые, способные к росту, кристаллические зародыши, называемые 
критическими. Продолжение кристаллизации характеризуется как ростом 
ранее появившихся зародышей, так и появлением новых. Пока образовав­
шиеся кристаллы растут свободно, они имеют более или менее правильную 
геометрическую форму. Однако при соприкосновении растущих кристал­
лов их правильная 
форма нарушается, 
так как в этих участ­
ках рост граней пре­
кращается. Он про­
должается только в
тех направлениях, в п _г  Рис. Ш.6. Схема кристаллизации металла
которых есть свобод­
ный доступ для "питающей" жидкости. В результате растущие кристаллы, 
имеющие сначала геометрически правильную форму, после полного за­
твердевания получают неправильную внешнюю форму; они называются 
кристаллитами, реже зернами (последний термин чаще употребляется для 
случая формирования новых фаз в результате превращений в твердом со­
стоянии).
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9.4. Фазы в металлических сплавах

В многокомпонентных сплавах в зависимости от температуры и ха­
рактера взаимодействия компонентов могут образовываться следующие 
фазы: жидкие растворы, твердые растворы, химические соединения.

Твердые растворы. Твердыми растворами называют фазы, в которых 
один из компонентов сплава (растворитель) сохраняет свою кристалличе­
скую решетку, а атомы другого или других компонентов располагаются в 
решетке растворителя, изменяя её размеры (периоды). Таким образом, 
твердый раствор, состоящий из двух или нескольких компонентов, имеет 
определенный тип решетки и представляет собой одну фазу.

Различают твердые растворы замещения (рис. III.7, а) и твердые 
растворы внедрения (рис. Ш.7, б). При образовании твердого раствора за­
мещения атомы растворенного компонента замещают часть атомов раство­
рителя в узлах его кристаллической решетки. Атомы растворенного ком­
понента могут замещать любые атомы растворителя, взаимное расположе­

ние же всех атомов может быть как стати­
стически неупорядоченным (случайным), так 
и упорядоченным (ближний порядок).

При образовании твердого раствора 
внедрения (рис.Ш.7, б) атомы растворенного 
компонента располагаются в междоузлиях 
(пустотах) кристаллической решетки раство­
рителя. При этом внедренные атомы распо­
лагаются не в любом междоузлии, а в таких 
пустотах, где для них имеется больше сво­
бодного пространства. Например, в плотно- 
упакованной г.ц.к. решетке наибольшими по 
размерам будут октаэдрические пустоты 
(центры шести атомов, образующих пустоту, 
располагаются в вершинах октаэдра). Окта­
эдрическая пустота находится в центре эле- 

твердых растворов ментарной ячейки и в центре каждого ребра 
(рис. Ш.7, б), в ней может поместиться сфера радиусом 0,4Ift, где ft-радиус 
атомов растворителя в узлах решетки. На элементарную ячейку приходится 
(1+12-¼) четыре октаэдрические пустоты, то есть таких пустот в решетке 
г.ц.к. столько же, сколько атомов растворителя. Кроме октаэдрических в 
элементарной ячейке есть восемь тетраэдрических пустот, являющихся 
центрами правильных тетраэдров (каждого октанта куба) и имеющих ради­
ус 0,22ft. В о.ц.к. решетке наибольший объём пустот в центрах граней, где 
помещается сфера радиусом 0,291ft (тетраэдрическая пустота).
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Так как и электронное строение и размеры атомов растворителя и 
растворенного компонента различны, то при образовании твердого раство­
ра кристаллическая решетка всегда искажается, и периоды ее изменяются 
(рис. ГП.7, а, б). При образовании твердого раствора замещения период ре­
шетки может увеличиться или уменьшиться в зависимости от соотношения 
атомных радиусов растворителя и растворенного компонента. В случае 
твердого раствора внедрения период решетки растворителя всегда возрас­
тает.

Все металлы в той или иной степени растворяются один в другом в 
твердом состоянии. Например, в алюминии может растворяться до 5,5% 
Cu, а в меди 39% Zn без изменения типа кристаллической решетки раство­
рителей. В тех случаях, когда атомы компонентов могут замещать друг 
друга в кристаллической решетке в любых количественных соотношениях, 
образуется непрерывный ряд твердых растворов. Твердые растворы заме­
щения с неограниченной растворимостью могут образоваться при соблю­
дении следующих условий.

1. Компоненты должны обладать одинаковыми кристаллическими 
решетками. Только в этом случае при изменении концентрации твердого 
раствора будет возможен непрерывный переход от кристаллической ре­
шетки одного компонента к решетке другого.

2. Различие в размерах (AR) атомов компонентов должно быть незна­
чительным и относительная разница не превышать 15% (правило Юм- 
Розери).

3. Компоненты раствора должны принадлежать к одной группе пе­
риодической системы элементов (или к смежным родственным группам) и 
в связи с этим обладать близким строением оболочки валентных электро­
нов в атомах.

Например, неограниченно растворяются в твердом состоянии сле­
дующие металлы с решеткой г.ц.к.: Ag и Au (AR=O,2%), Ni и Cu (3,0%), Mo 
и W (9,9%). Такие металлы как Na, Ca, К, Pb, Sr, атомы которых имеют 
большой радиус (соответственно, 0,189; 0,197; 0,236; 0,175; 0,215 нм), в
Fer, Cu, Ag (радиус атомов 0,126; 0,128 и 0,144 нм) нерастворимы.

Твердые растворы внедрения могут образоваться только в тех случа­
ях, когда диаметр атома растворенного элемента невелик. Поэтому твердые 
растворы этого типа получаются лишь при растворении в металле, напри­
мер, в железе (атомный радиус 0,126 нм), молибдене (0,139), хроме (0,127) 
углерода (атомный радиус 0,077 нм), азота (0,071), водорода (0,046), то 
есть элементов с малым атомным радиусом. Твердые растворы внедрения 
могут быть только ограниченной концентрации, поскольку, во-первых, 
число пустот в решетке ограничено, во-вторых, из-за отталкивания атомы 
растворенного вещества не занимают соседние пустоты, а атомы основного 
компонента сохраняются в узлах решетки.
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Химические соединения. Химические соединения и родственные им 
по природе фазы в металлических сплавах многообразны. Характерные 
особенности химических соединений, образованных по нормальной ва­
лентности, следующие.

1. Кристаллическая решетка отличается от решеток компонентов, 
образующих соединение. Атомы в решетке химического соединения рас­
полагаются упорядоченно, то есть атомы каждого компонента расположе­
ны закономерно и по определенным узлам решетки. Большинство химиче­
ских соединений имеют сложную кристаллическую структуру.

2. В соединении всегда сохраняется простое кратное атомное отно­
шение элементов. Это позволяет выразить их состав формулой AmBn , где 
А и В - соответствующие элементы; т и п -  целые числа.

3. Свойства соединения сильно отличаются от свойств образующих 
его компонентов.

4. Температура плавления (диссоциации) соединения постоянна.
5. Образование химического соединения сопровождается значитель­

ным тепловым эффектом.
В отличие от твердых растворов химические соединения обычно об­

разуются между компонентами, имеющими большое различие в электрон­
ном строении атомов. Типичными примерами химических соединений с 
нормальной валентностью являются, например, соединения магния с эле­
ментами IV-VI групп периодической системы: Mg2Sn, Mg2Pb, Mg2Pb2, 
Mg3Sb2, MgS и др. Соединения одних металлов с другими носят общее на­
звание интерметаллидов или интерметаллических соединений. Химиче­
ская связь между атомами в интерметаллидах чаще всего сохраняется ме­
таллической. Соединения металла с неметаллом (нитриды, карбиды, гид­
риды и т.д.), которые могут обладать металлической связью, нередко назы­
вают металлическими соединениями. Большое число химических соедине­
ний, образующихся в металлических сплавах, не подчиняются законам ва­
лентности и не имеют постоянного состава. Ниже будут рассмотрены наи­
более важные химические соединения, образующиеся в сплавах.

Фазы внедрения. Переходные металлы Fe, Mn, Cr, Mo и др. образу­
ют с углеродом, азотом, бором и водородом (элементами, имеющими ма­
лый атомный радиус) соединения типа карбидов, нитридов, боридов и гид­
ридов. Они характеризуются общностью строения, свойств и часто назы­
ваются фазами внедрения. Фазы внедрения имеют формулы: M4X, (Fe4N, 
Mn4N  и др.), M2X  (W2C, Mo2C, Fe2N  и др.), M X  (IWC, VC, TiC, NbC, TiN, 
VN). Часто фазы внедрения являются фазами переменного состава, а соот­
ветствующие им химические формулы обычно характеризуют максималь­
ное содержание в них неметалла.

Кристаллическая структура фаз внедрения определяется отношением 
атомных радиусов неметалла (Rx) и металла (Rm). Если RxZRmk0,59, то
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атомы металла в этих фазах образуют одну из простых кристаллических 
решеток: кубическую (с координационным числом 8) или гексагональную 
(с координационным числом 12), в которую внедряются атомы неметалла, 
занимая в ней определенные пустоты. Однако в отличие от рассмотренных 
выше твердых растворов внедрения, образующихся при малых концентра­
циях второго компонента (С, N1H) и имеющих решетку металла раствори­
теля, фазы внедрения имеют кристаллическую решетку, отличную от ре­
шетки металла. На базе фаз внедрения легко образуются твердые раство­
ры вычитания, называемые иногда твердыми растворами с дефектной ре­
шеткой. В твердых растворах вычитания часть узлов решетки, которые 
должны быть заняты атомами одного из компонентов, оказываются сво­
бодными. В избытке, по сравнению со стехиометрическим соотношением 
MnX m имеется другой компонент. Растворы вычитания образуются, на­
пример, в карбидах VC1 TiC, ZrC, NbC и др.

Если условие RxfRhCi0,59 не выполняется (например, для карбидов 
железа, марганца и хрома), то образуются соединения с более сложными 
решетками; такие соединения нельзя считать фазами внедрения.

9.5. Ионная модель структуры кристаллов

Свойства многих неорганических соединений можно объяснить, 
приняв во внимание, что они состоят из ионов, т.е. из положительно и от­
рицательно заряженных атомов или групп атомов. Допущение о почти по­
стоянных величинах ионных радиусов может бьпъ использовано для пред­
сказания типа ионной решетки, поскольку по­
следний определяется в ионной теории соот­
ношением размеров катионов и анионов. Если 
считать, что ионы в решетке являются сфера­
ми определенного радиуса, то относительно 
большие анионы образуют плотную шаровую 
упаковку, а катионы малого размера размеща­
ются в её пустотах (междоузлиях). Например, 
в структуре CsCl катионы цезия и анионы хло­
ра образуют две простые кубические подре- 
шетки, совмещающиеся путем трансляции на 
2^2 '  ® результате каждый ион Cs окружен
восемью ионами Cl, образующими куб, и на­
оборот (рис. Ш.8, а). В широко распростра­
ненном структурном типе поваренной соли
NaCl катионы натрия и анионы хлора распола- Рис ш  8-СтруетуРа хлористо-

го цезия CsCl (а) и поваренной гаются в узлах кубической гранецентрирован- соди NaCl ̂
ной решетки (рис. III.8,6). При этом подре-
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шетка хлора переводится в подрешетку натрия трансляцией на ^00. В
структуре NaCl каждый атом натрия октаэдрически окружен шестью ато­
мами хлора, и наоборот.

Структура ионного кристалла устойчива, если каждый ион соприка­
сается только с ионами противоположного знака, что возможно только при 
определенных величинах соотношения радиусов катиона и аниона Rk /R a .
При уменьшении размера центрального катиона ниже определенной вели­
чины анионы начинают касаться друг друга и создаются условия для 
"свободного перемещения” катионов между анионами, что делает неустой­
чивой структуру и может привести к её перестройке с изменением коорди­
национного числа центрального катиона. Поэтому касание анионов, обра­
зующих ближайшее окружение центрального катиона, позволяет рассчи­
тать минимальное отношение Rk IR а > nP*1 котором структура ионного 
кристалла еще устойчива (нижний предел устойчивости):

/^центрального катиона)//?4(окружающих анионов).
Таблица Ш.2

Отношения радиусов и координационные числа ионных решеток

Координацион­
ное число

(12)

Конфигурация Отношение
радиусов

0,15

0,22

0,41

0,73

1,0

Примеры

Тип BN BN (0,15)

TnnZnS MgTe (0,37) 
BeO (0,26)

Тип NaCi LiJ (0,35) 
CaS (0,61) 
SrS (0,7¾ 

TnnCsCI CsCI (о,91) 
CsJ (0.75)

Плотнейшая шаровая 
упаковка

Например, при соприкосновении анионов в решетке типа NaCl цен­
тральный катион тоже касается анионов и находится в октаэрическом меж­
доузлии При этом координационное число равно шести (рис. П1.8, б) и со­
блюдается следующее соотношение между R ^ n  R^ :

2 (¾  + ¾ ) 2 = ( 2 ¾ ) 2.
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Отсюда нижний предел устойчивости ионной структуры типа пова­
ренной (каменной) соли определяется равенством Rk /R a = 0,414, так что 
в ионной теории такая структура считается устойчивой при Rk /R a > 0,414. 
Для кубического расположения анионов вокруг катиона (координационное 
число восемь), например, в структуре типа CsCl, имеем (рис. Ш.8, а)

( r a  +  r k )2 =  3  ‘ r a> 

r k / r A =  0,732,
так что структура типа хлористого цезия устойчива при Rk /R a £ 0,732.

В случае одинаковых размеров ионов R^/Ra =1 имеет место плот­
нейшая упаковка шаровых атомов (ионов) с координационным числом, 
равным двенадцати.

10. РАВНОВЕСИЯ В ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ

Равновесное состояние системы считается определенным, если из­
вестно уравнение состояния её, определяющее количественную связь меж­
ду параметрами, характеризующими состояние системы. В общем случае 
вид уравнений состояния системы в целом и отдельных её фаз остается не­
известным. Исключением является лишь идеальный газ, равновесное со­
стояние которого описывается уравнением Клапейрона-Менделеева. По­
этому приобретает значение экспериментальное определение связей между 
различными параметрами - температурой, давлением, концентрациями 
компонентов в практически важных системах в состоянии равновесия. По­
лученные данные представляют в виде диаграмм состояния, графически 
характеризующих искомые закономерности и связи параметров изучаемых 
систем.

Для однокомпонентной системы (для одного моля чистого вещества) 
в уравнение состояния входят лишь три переменные: Т, р  и V. Любые две 
из них можно рассматривать как независимые переменные, а третью как 
функцию. Обычно в качестве независимых параметров принимают темпе­
ратуру и давление. Откладывая значение их по осям координат, получаем 
фигуративные точки, отражающие состояние и условия существования 
системы. Совокупность всех фигуративных точек и представляет диаграм­
му состояния (р-Т - диаграмму вещества).

В соответствии с правилом фаз в однокомпонентной системе в рав­
новесии могут находиться одна, две и максимум три фазы. Однокомпо­
нентная однофазная система имеет две степени свободы, двухфазная - одну 
и трехфазная - ни одной. Иначе, однокомпонентная однофазная система 
является бивариантной, двухфазная - моновариантной, трехфазная - нонва- 
риантной. Это означает, что на диаграмме состояния в координатах давле-
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ние - температура совокупность точек однофазного равновесия будет за­
нимать определенную часть плоскости (область, поле), в пределах которой 
возможно изменение двух параметров - температуры и давления - без из­
менения фазового состояния системы. Моновариантностъ двухфазной сис­
темы означает, что при произвольном выборе величины одного параметра 
например температуры, другой (давление) приобретает вполне определен­
ное значение для данной конкретной системы, то есть должна существо­
вать функция р=<р(Т). Математический вид этой функции может быть оп­
ределен термодинамическим анализом двухфазного равновесия, а числен­
ные значения коэффициентов полученного уравнения найдены по экспе­
риментальным данным. На диаграмме состояния этой функции должна со­
ответствовать линия как совокупность точек двухфазного равновесия. 
Трехфазная система нонвариантна. Это значит, что она может существо­
вать только при одном значении температуры и одном значении давления и 
на диаграмме состояния этому соответствует одна точка.

Типичная диаграмма состояния однокомпонентной системы пред­
ставлена на рис. III.9. Такую диаграмму состояния имеют не только про­
стые вещества, но и химические соединения, обладающие строго опреде­
ленным (постоянным) составом во всех агрегатных состояниях. В соответ­
ствии с вышесказанным на диаграмме состояния имеется тройная точка О, 
точка пересечения трех кривых - линий OA, OB и OK, разделяющих диа­
грамму на три поля. Эти поля представляют собой области существования 
различных фаз - твердой, жидкой и газообразной. Линии OK, OA и OB, ог­
раничивающие поля однофазного равновесия, соответствуют двухфазным

состояниям. Линия OK характеризует 
моновариантное равновесие жидкой и 
газообразной фаз и представляет собой 
зависимость давления насыщенного па­
ра жидкости от температуры. Кривая OA 
характеризует моновариантное равнове­
сие твердой и газообразной фаз и опре­
деляет давление насыщенного пара над 
твердой фазой. Равновесие жидкости с 
твердым телом определяется линией 
OB, называемой кривой плавления. На­
клон всех кривых на диаграмме состоя­
ния определяется знаком и величиной 
производной dp/dT в соответствии с

Рис. Ш.9. Диаграмма состояния про­
стой однокомпонентной системы

уравнением Клаузиуса-Клапейрона
Ф  =
dT T -A trV i

(Ш.10)
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где AtrH  - мольная энтальпия фазового перехода; AtrV -  разность мольных 
объёмов фаз.

Для процессов испарения, возгонки и плавления AtrJfcO. Мольный 
объём газа всегда больше мольных объёмов жидкой или твердой фаз, по­
этому для испарения и возгонки AtrIfcO и dp/dT>0\ значит кривые OK и OA 
всегда имеют положительный наклон. Процессы плавления большинства 
веществ сопровождаются увеличением объёма, поэтому dp/dT>0 и кривая 
OB наклонена вправо. Однако для воды, висмута, сурьмы и некоторых дру­
гих веществ мольный объём жидкой фазы меньше мольного объёма твер­
дого вещества, поэтому AmV<0 и dp/dT<0. Графически это соответствует 
отрицательному наклону кривой. Следует также отметить, что вблизи 
тройной точки О кривая возгонки OA круче кривой испарения OK, тдк как 
теплота возгонки больше теплоты испарения:

Большинство диаграмм состоя­
ния однокомпонентных систем оказы- 1 4
ваются более сложными. Это связано 
с явлением полиморфизма. Многие 
твердые вещества, химические соеди­
нения существуют в нескольких кри­
сталлических формах (аллотропи­
ческих модификациях). Каждая алло­
тропическая модификация - новая фа­
за и, следовательно, имеет свое поле 
на диаграмме состояния. Примером
однокомпонентной системы, в кото- „ ттт „’ Рис. III. 10. Диаграмма состояния серы
рой имеет место полиморфное пре­
вращение, может служить сера, диаграмма состояния которой представле­
на на рис. Ш.10. Кристаллическая сера может существовать в двух моди­
фикациях - ромбической и моноклинной. Поэтому на диаграмме состояния 
имеются четыре поля, фигуративные точки которых определяют условия 
устойчивого существования каждой из четырех фаз: ромбической SpOMg и 
моноклинной Smoh кристаллической серы, жидкой Sx  и парообразной Sr 
серы. Области существования ромбической и моноклинной серы разграни­
чены линией двухфазного равновесия AB

*̂ ромб 1̂MOH •
На диаграмме обнаруживаются три тройные точки А, В и О. Каждая из них 
характеризует трехфазное нонвариантное равновесие: 

т. A Sp0мб Smoh Sr , 
т. В SpQM6 <-> S1moh <-> S7k , 
т. О Smoh S7k <г> St .

в ^151°С / К
(1288 атм) у  1040°

/
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Кривые двухфазного равновесия жидкости и газа при высоких тем­
пературах и давлениях заканчиваются в критической точке К  (рис. Ш.9, 
ШЛО), где жидкость и газ становятся неразличимыми по своим свойствам.

IL РАВНОВЕСИЯ В ЛВУХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ

11.1. Диаграммы состояния двухкомпонентных систем

В общем случае для характеристики состояния двухкомпонентной 
системы необходимо знать четыре переменные Т, Р, с\ и с2. Если концен­
трации выражать в мольных долях или в процентах, то одна из концентра­
ций не является независимой. Это вполне"очевидно. Следовательно, со­
стояние двухкомпонентной системы может быть представлено фигуратив­
ной точкой в трехмерном пространстве с координатами T-P-Xi(X2).  Сово­
купность всех фигуративных точек представляет в данном случае объём­
ную диаграмму состояния.

В соответствии с правилом фаз в двухкомпонентной системе в рав­
новесии могут находиться не более четырех фаз. Двухкомпонентная одно­
фазная система является трехвариантной , двухфазная - двухвариантной. 
трехфазная - одновариантной и четырехфазная - безвариантной. Это озна­
чает, что состояние четырехфазной системы на диаграмме соответствует 
одной точке в пространстве (четверной точке), задающей определенные 
значения переменных Т, Р, и х\(х2). Состояние трехфазной системы описы­
вается линией в пространстве. Совокупность точек двухфазных равновесий 
образует поверхности раздела пространства, точки которого соответствуют 
однофазному состоянию. Такое объёмное изображение фазовых равнове­
сий весьма сложно даже для простейших систем, и чтение объёмных диа­
грамм затруднено. Поэтому на практике прибегают к упрощенным диа­
граммам (сечениям объёмной диаграммы плоскостями, отвечающими по­
стоянному давлению или температуре).

Особое значение для металлургической практики имеют диаграммы 
при постоянном давлении в координатах температура-состав, которые ус­
танавливают связь между температурами фазовых переходов и составом. 
Положение линий двухфазного равновесия, разделяющих области устой­
чивого существования конденсированных фаз, на таких диаграммах со- 
стояния-изобарных сечениях незначительно зависит от давления. Поэтому 
диаграмма, справедливая для нормального давления, может быть доста­
точно точной в большом интервале давлений, включающем в себя иногда 
десятки атмосфер. Правило фаз, применяемое при анализе таких диаграмм, 
записывается в виде выражения

c = k + l - f  (III.il)
в котором учтено постоянство давления.
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Рассмотрим некоторые диаграммы состояния двухкомпонентных 
систем.

11.2. Система с неограниченной растворимостью компонентов
в жидком и твердом состояниях

Такая система характеризуется диаграммой состояния, показанной на 
рис. Ш. 11. По оси абсцисс отложен состав - концентрации компонентов А и 
В, выраженные в молярных долях; по оси ординат - температура. Точки а и 
Ь на этой диаграмме определяют температуры плавления (или кристалли­
зации) чистых веществ А и В при давлении р, для которого построена диа­
грамма. Именно при этих температурах на термограммах, снятых при дос­
таточно медленном охлаждении жидких чистых А и В, обнаруживаются 
горизонтальные площадки, свидетельствующие о протекании процессов 
кристаллизации. Двухфазные однокомпонентные системы (ЛЖ-Ь4ТВ) и 
(Вж+Втв) при P=Const нонвариантны (с= к+1-/=1+1-2=0). Верхнюю кривую 
а2'ПЬ называют кривой ликвидуса, ординаты точек которой определяют 
температуры начала кристаллизации расплавов различного состава при их 
охлаждении (или температуры конца плавления при нагревании). Фигура­
тивные точки области диаграммы выше кривой ликвидуса определяют со­
стояния (температуры и составы) однородных жидких растворов (Ж). Кри­
вая ликвидуса показывает, что температура начала кристаллизации раство­
ров с изменением их составов изменяется в пределах от Ta до 7¾. Нижнюю 
кривую а2п1 Ъ называют кривой солидуса, которая определяет температуры 
конца кристаллизации расплавов (начала плавления твердых растворов а  
при нагревании). Ниже кривой солидуса расположена область однофазных 
твердых растворов (а). Точки области диаграммы между кривыми ликви­
дуса и солидуса представляют состояния двухфазных систем, образуемых 
кристаллами твердого раствора а  и расплавом Ж (а+Ж). Таким образом, 
кривые ликвидуса и солидуса делят диаграмму на три фазовые области: 
две области однородных жидких (Ж) и твердых (ос) растворов и одну 
двухфазную область (Ж+а).

Кроме температур начала и конца фазовых превращений, кривые ли­
квидуса и солидуса определяют еще и составы равновесных фаз (жидкого 
Ж и твердого а-растворов) при той или иной температуре в интервале кри­
сталлизации. Фигуративные точки, определяющие составы двух равновес­
ных (сосуществующих или сопряженных) фаз, называются сопряженными 
точками, например, точки / и / и п и 2 и 2\ Линии, соединяющие со­
пряженные точки (линия I  Г, Ikn и 22% называют комодами. Конода обяза­
тельно является изотермой и проводится через фигуративную точку двух­
фазной системы. Например, фигуративная точка к  определяет температуру 
Tjt и валовый состав х% двухфазной системы (Ж/+ап). Конода, проведенная
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через эту точку к, пересекает линию ликвидус и солидус в точках I и п, 
абсциссы которых определяют составы равновесных жидкой Ж/ и твердой 
ап фаз. Как видно, составы равновесных фаз существенно отличаются от 
валового: твердая фаза обогащена тугоплавким компонентов В , а жидкая - 
легкоплавким компонентом А.

Рис Ш. 11. Диаграмма состояния системы (p=const) с неограниченной 
растворимостью компонентов в твердом и жидком состояниях 

и термограммы сплавов

Рассмотрим кристаллизацию одного из растворов-сплавов, например, 
сплава состава х ’в . При температурах выше Т\ этот сплав представляет со­
бой ненасыщенный жидкий раствор. При понижении температуры от неко­
торой Tkcx до Ti идет охлаждение жидкого раствора. Состав фазы не меня­
ется и соответствует точкам на ординате x'g. При температуре Т\ расплав 
становится насыщенным относительно кристаллов а. При малейшем 
уменьшении температуры ниже Т\ из жидкости, состав которой определя­
ется точкой I на кривой ликвидуса, выделяются первые кристаллы твердо­
го а-раствора, состав которых определяется точкой Г на кривой солидуса. 
Начальную стадию кристаллизации можно отразить условной записью

—— >щ>. Так как из жидкости состава точки I (Ж^) выделяются кри­
сталлы твердого а-раствора состава точки Г (ар), обогащенные компонен­
том B1 то жидкость при охлаждении ниже Т\ будет обогащаться компонен­
том А. По мере кристаллизации сплава состав жидкого раствора изменяет­
ся в соответствии с кривой ликвидуса от точки I к точке I и далее к точке
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2 ’. Рассматриваемый процесс кристаллизации сплава можно представить 
условной записью

Ж Ь 2 . г г -3 > а г . 2 , 
где Т\ и T2 - температуры начала и конца кристаллизации, а индексы I, 2' и 
Г,2 - отвечают начальным и конечным составам соответственно жидкого 
расплава и твердого а-раствора в интервале кристаллизации Tj-T2- Стрелка 
указывает направление фазового превращения. Указанное из*менение со­
ставов равновесных фаз в интервале кристаллизации строго согласуется с 
изменением их количеств - уменьшения количества жидкости и, наоборот, 
увеличения количества a -кристаллов, что подчиняется так называемому 
правилу рычага, которое будет рассмотрено ниже.

При построении диаграмм состояния широко используют данные 
термического анализа, который состоит в измерении температур охлаж­
даемого сплава во времени. Результаты таких измерений представляют в 
виде термограмм, простейшие из которых строятся в координатах темпера­
тура - время. На рис. Ш.11 показана термограмма -  кривая охлаждения 
сплава состава х'в  рассматриваемой системы в сравнении с кривыми охла­
ждения чистых компонентов. На кривой охлаждения сплава состава х'в  
имеются две характерные точки перелома I  и 2, соответствующие темпера­
турам начала и конца кристаллизации. На кривых охлаждения чистых ком­
понентов А и В - горизонтальные площадки при температурах плавления 
компонентов Ta и Tf, соответственно.

Различия в кривых охлаждения можно объяснить с помощью правила 
фаз. Согласно этому правилу, равновесие чистого жидкого и кристалличе­
ского компонента при температуре его плавления является нонвариантным 
(с=к+1-/=1+1-2=0). Следовательно, оно возможно только при постоянной 
температуре. На кривой охлаждения этому равновесию соответствует гори­
зонтальный участок - температурная остановка, которая связана с выделе­
нием теплоты. Пока идет кристаллизация, эта теплота компенсирует её от­
вод в окружающую среду. Равновесие жидкого расплава и твердого а- 
раствора двухкомпонентной системы по правилу фаз является моновари- 
антным (с=к+1-/=2+1-2=1) и поэтому реализуется в некотором интервале 
температур, в интервале кристаллизации. На термограмме сплава любого 
состава горизонтальная площадка отсутствует. Это связано с тем, что по 
мере кристаллизации изменяется состав расплава, а следовательно, и тем­
пература его кристаллизации (расплав обогащается более легкоплавким 
компонентом). Начало кристаллизации и её окончание на кривой охлажде­
ния обнаруживается по точкам (I и 2), в которых изменяется скорость ох­
лаждения, а кривая охлаждения претерпевает изломы.
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Из правила фаз следует, что в случае равновесия жидкого и твердого 
растворов (в области Ж +а диаграммы на рис. Ш.11) можно менять липа 
одну переменную из трех (Г и две концентрации компонента В в жидком 
расплаве и твердом растворе). Очевидно, такой независимой переменной 
должна быть температура, поскольку задавая её, легко определить составы 
жидкости и a -кристаллов. Например, проведя коноду при температуре Tjci 
получаем составы жидкости и а-растворов по положению точек I и п соот­
ветственно.

В качестве независимой переменной можно взять и состав одной из 
равновесных фаз. Тогда в области Ж +а состав другой, сосуществующей, 
фазы и температура кристаллизационного равновесия определяются также 
вполне однозначно с помощью коноды, проведенной на диаграмме через 
заданную сопряженную точку.

В областях существования однородных растворов (жидкого или 
твердого) число степеней свободы равно двум (¢=2+1-1==2), и можно про­
извольно менять температуру и состав фазы - растворы являются ненасы­
щенными.

11.3. Правило рычага

С помощью правила рычага можно определять относительные коли­
чества равновесных фаз при любой температуре.

Для вывода этого правила обратимся к диаграмме состояния, пред- 
ствленной на рис. Ш.11. Рассмотрим состояние системы, отвечающее на 
диаграмме фигуративной точке к. Проведем через точку к коноду In. Со­
ставим уравнение материального баланса для системы валового состава 
x's , которая при температуре Tjc состоит из двух фаз - жидкого расплава 
состава точки I и твердого раствора состава точки п. Мольная доля компо­
нента А в жидком растворе измеряется отрезком BT1 а в твердом - отрезком
Bnf. Если через пж обозначить число молей жидкости, а через па - число
молей a -кристаллов, то количество компонента А в жидкой фазе опреде­
лится произведением пж ВТ, а в а-кристаллах - Ha-Bnr. Общее число молей 
компонента А в сплаве равно п B k1 (отрезком Bk' измеряется концентрация 
компонента А в исходном сплаве). Тогда уравнение материального баланса 
(по компоненту А) имеет вид

п ■ Bk' = пж ■ BW na -Bn'. (III. 12)
Так как

п = пж+па> (Ш.13)
то

(« ж  + п а ) В к ' = п ж- BW na • Bri 
или после преобразований
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па = B l-B k ' 
пж Вк'-Вп'

Разность Bl1-Bkr определяет отрезок kl, а разность Bkr-Bnr - отрезок кп. То­
гда окончательно можно записать

Выражение (ИГ. 14) является записью правила рычага, которое можег быть 
сформулировано следующим образом:
количества сосуществующих фаз обратно пропорциональны отрезкам, на 
которые фигуративная точка системы делит проходящую через неё ко- 
ноду.

Правило рычага записывается аналогичным выражением, если состав 
выражать не мольными долями, а массовыми процентами; при этом коли­
чества фаз должны определяться не молями, а массами. Выражение (П1.14) 
показывает, во сколько раз количество одной из равновесных в системе 
больше количества другой фазы. Очевидно, что доля а Л-кристаллов при Tjc 
определяется отношением отрезков kl/nl, т.е. отношением части коноды, 
прилежащей к кривой ликвидуса, ко всей коноде. Аналогично доля жидко­
сти Ж/ определяется отношением отрезков kn/nl, т.е. отношением части ко­
ноды, прилежащей к кривой солидуса, ко всей коноде.

Справедливость этих утверждений, следующих из образа двуплечих 
коромысловых весов, можно показать, если уравнение (Ш.14) записать с 
учетом выражения (Ш.13)

С помощью правила рычага можно оценить изменение относитель­
ных количеств равновесных фаз в сплаве при его кристаллизации. При 
температуре начала кристаллизации Т\ (рис. III. 11) относительное количе­
ство ар-кристаллов равно нулю, а жидкой фазы равно единице, или 100%, 
так как отрезок 1 1 соответствующий количеству жидкой фазы, является 
всей конодой. Затем по мере уменьшения температуры количество а-фазы 
увеличивается, а жидкой - уменьшается, соотношение их количеств, на­
пример, при температуре Tjc находится в соответствии с уравнением

(Ш.14)

И_ 
кп '

(III. 15)

Аналогично получается выражение
пж _ пк 
п nl

(Ш.16)
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(III. 14), а относительные количества обеих фаз меньше единицы в соответ­
ствии с уравнениями (Ш.15) и (Ш.16). При дальнейшем уменьшении тем­
пературы доля кристаллов стремится к единице, а доля жидкости - к нулю 
и при температуре конца кристаллизации жидкая фаза исчезает (отрезок 
2'2, соответствующий количеству твердой фазы, совпадает с конодой).

Правило рычага применимо не только к бинарным кристаллизую­
щимся сплавам-растворам, но и вообще к любым двухфазным системам 
независимо от числа компонентов, агрегатного состояния и природы рав­
новесных фаз. Необходимым условием применения этого правила является 
знание положения всех трех точек на коноде, то есть знание валового со­
става системы и составов равновесно сосуществующих фаз.

11.4. Система с неограниченной растворимостью компонентов
в жидком и ограниченной растворимостью в твердом состояниях

Ограниченная растворимость компонентов в твердом состоянии оз­
начает, что однородные твердые растворы компонента В в растворителе А ( 
а-растворы) образуются лишь до определенной концентрации В (до рас­
творимости при данной температуре) и твердые растворы компонента А в 
растворителе В (Р-растворы) - до определенной концентрации А.

Для таких систем возможны два варианта диаграммы состояния:
а) твердые растворы образуют эвтектику,
б) твердые растворы участвуют в перитектическом превращении.
А. Система эвтектического типа. Диаграмма состояния такой 

системы представлена на рис. III. 12 вместе с термограммами некоторых 
сплавов.
Линия, состоящая из кривых А'е и В'е, определяет температуры начала 
кристаллизации и является линией ликвидуса. Линия A bebB f - линия соли- 
дуса, определяющая температуры конца кристаллизации сплавов. Кривые 
ас mbd  - линии солъвуса, определяющие зависимость от температуры рас­
творимости компонентов друг в друге в твердом состоянии. Кривая соли- 
дуса А'а и солъвуса ас ограничивают область существования ненасыщен­
ных твердых а-растворов компонента В в А. Кривая ас определяет концен­
трации насыщенных а-растворов. При понижении температуры насыщен­
ного раствора или при добавлении к нему компонента В из а-раствора на­
чинают выделяться вторичные (или избыточные) кристаллы P-раствора. 
Аналогично кривая солидуса В ’Ь и солъвуса bd ограничивает область нена­
сыщенных твердых Р-растворов компонента Л в Л, а линия bd определяет 
состояние Р-раствора, насыщенного относительно a -кристаллов. Кривые 
солъвуса ас и bd  вместе с эвтектической горизонталью ab ограничивают 
область двухфазного равновесия твердых а  и p-растворов, насыщенных 
относительно друг друга.
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Для выяснения возможных в системе превращений рассмотрим кри­
сталлизацию некоторых сплавов.

Рис. Ш. 12. Диаграмма состояния с эвтектикой и термограммы сплавов

Сплав состава х \. Исходное состояние сплава изображается одной из 
фигуративных точек, лежащих выше точки I. Сплав представляет собой 
ненасыщенный жидкий раствор компонентов А та В. При понижении тем­
пературы до Т\ идет простое охлаждение раствора. При температуре Т\ 
жидкий раствор становится насыщенным относительно a -кристаллов, и в 
интервале температур Т\-Т^ идет выделение первичных кристаллов а-рас- 
твора. За счет этого экзотермического процесса на соответствующей спла­
ву х\ термограмме в точке I отмечается замедление охлаждения.

По мере кристаллизации изменяются составы равновесных фаз. Со­
став жидкости меняется по линии А 'е от точки I до точки 2\ а состав твер­
дого а-раствора по линии А 'а от точки I ' до точки 2. Процесс кристаллиза­
ции представим записью:

Ж Т'~Ъ ттт ж  |_2*----  > а 1'-2 •
При температуре Т2 весь расплав затвердевает, и в интервале температур 
Г2-Г3 представляет одну равновесную фазу - a -твердый раствор. Этот рас­
твор ненасыщен, идет его охлаждение. Валовый состав а-раствора при 
этом в точности соответствует составу исходного жидкого сплава. При 
достижении температуры 7з аз-раствор становится насыщенным по отно­
шению к Pз'-раствору Поэтому при температурах ниже 7з из а-кристаллов 
выделяются Р-кристаллы:
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а Ъ-с > P b '-d  •
Система оказывается двухфазной и моновариантной (с=-к+1-/=2+1 - 2- 1). 
Равновесие а+Р реализуется в интервале температур от T ti д о  T q . Заданной 
в этом интервале температуре отвечают строго определенные составы со­
существующих а - и Р-растворов, которые можно найти, проведя при этой 
температуре коноду. Например, при T q  состав насыщенного а-раствора оп­
ределяется точкой с, а состав насыщенного p-раствора - точкой d. Система 
представляет смесь кристаллов насыщенных а- и Р-растворов, причем в 
смеси валового состава х\ преобладают a -кристаллы (в соответствии с пра­
вилом рычага пас / npd = X]d / X1C ).

Сплав состава хп. Кристаллизация сплава в интервале температур от 
Т4 до T5(Te) протекает в соответствии со схемой

-vn- T4-Т$ 
ж4~е------------> a V-а ■

К моменту достижения температуры T5=Te система двухфазна и состоит из 
жидкого раствора Же и первичных кристаллов твердого раствора а а. Со­
отношение количеств этих фаз а а/Же соответствует отношению отрезков 
е5/а5.

Жидкий раствор Же насыщен одновременно по отношению к а  и р- 
кристаллам, и поэтому при отводе тепла из жидкой фазы одновременно 
выделяются кристаллы а - и P- фаз; идет кристаллизация по схеме:

Ж .- * " *  ><*«+&•
Раствор состава е при Te одновременно находится в равновесии с двумя 
твердыми фазами и носит название эвтектической жидкости или просто 
эвтектики (от греческого - "легко плавящийся"). Жидкая эвтектика в про­
цессе кристаллизации переходит в твердую эвтектику - смесь кристаллов 
двух фаз. Соответственно температуру Te называют эвтектической темпе­
ратурой, а линию ab - эвтектической горизонталью.

Система в состояниях, отвечающих фигуративным точкам линии ab, 
является трехфазной (расплав, кристаллы а - и P- растворов) и поэтому 
нонварианшой (с= 2+1-3= 0). Кристаллизация протекает в условиях по­
стоянства температуры и составов всех трех фаз. На кривой охлаждения 
эвтектическому превращению соответствует горизонтальная площадка. По 
окончании кристаллизации эвтектики сплав *2 оказывается состоящим из 
двух фаз (ая+р^). Соотношение между количествами этих фаз отвечает 
выражению

п а а _  Ь5  

nHt а 5 '
Сразу после кристаллизации при эвтектической температуре Te сплав 

состоит из аа и P/,-растворов максимальной концентрации (компонента В в 
а- и компонента А в Р-растворе). При охлаждении до температуры T q  из-за 
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уменьшения растворимости компонентов из a -фазы будут выделяться вто­
ричные (3-кристаллы, а из эвтектических Р-кристаллов - наоборот вторич­
ные a -кристаллы. Схематично это можно записать как

g « - c  P b -d  И P b - d ~  Т̂ < *а -С.

Выделения одной фазы из другой - процесс экзотермический. Это сказыва­
ется на скорости охлаждения, наблюдаемой по термограмме. Составы фаз 
являются функцией температуры (с=2 + 1 -2 = 1) и с изменением температуры 
изменяются по линиям солъвуса ас и  b d . При температуре Tq составы фаз 
сплава X1 те же> чт0 и сплава х \, однако количественное соотношение фаз 
оказывается для сравниваемых сплавов разным. Для сплава X1 при Tq спра­
ведливо иное соотношение

па с _  *2 d
Ид, X1C

Сплав состава х-х имеет эвтектический состав. При его охлаждении 
до Te никаких превращений не происходит. При температуре Te расплав 
сразу кристаллизуется с образованием смеси QLcr и p^-кристаллов. В мо­
мент окончания кристаллизации эвтектики соотношение количеств фаз аа 
и P^ определится отношением отрезков Ье/ае. При охлаждении сплава до 
Tq идут процессы выделения вторичных р- и a -кристаллов. Конечное со­
стояние сплава X j оказывается таким же, как и сплава х \  и X1 , но соотно­
шение фаз иное и соответствует выражению

па с _ X jd

nPd хъс '
Сплав Х4. отвечающий по составу точке b  (максимальной раствори­

мости компонента А в В в твердом состоянии), при температурах ниже ли­
квидуса кристаллизуется аналогично сплаву X1 , но с выделением первич­
ных p-кристаллов. При эвтектической температуре P-раствор принимает 
состав точки Ь, а жидкий (Же) исчезает (часть коноды, характеризующая 
количество жидкости, равна нулю, обращается в точку). Отсутствие эвтек­
тической жидкости приводит к отсутствию на термограмме при Te гори­
зонтальной площадки. При температурах ниже Te идет выделение вторич­
ных кристаллов а-раствора из Р-фазы

P b -d  Т’ ~ Ц  X Xa-C-
При Tq составы фаз сплава те же, что и в сплавах х \ ,  X1 и X j, но соотноше­
ние фаз снова другое и соответствует выражению пас In^d -  X^d / х4с.

Б. Система перитекти ческого типа. Рассмотрим другой вариант, 
диаграмму состояния с перитектическим равновесием (от греческого пери 
- "вокруг"). Перитектическое равновесие - это трехфазное равновесие жид­
кости с ранее выпавшими кристаллами одной фазы, окруженными кри­
сталлами второй образующейся фазы.
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Такая диаграмма состояния изображена на рис. Ш.13. Диаграмма ли­
ниями температур начала фазовых превращений поделена на несколько 
областей, фигуративные точки в которых отражают либо двухфазное моно­
вариантное, либо однофазное бивариантное равновесие.

Рис. Ш.13. Диаграмма состояния перитектического типа и термограммы сплавов

Конода pab отражает равновесное трехфазное нонвариантное состоя­
ние системы, связанное с протеканием перитектического превращения. 
Горизонталь pab и точка р  называются перитектическими.

Рассмотрим кристаллизацию наиболее интересных для анализа дан­
ной системы сплавов с концентрацией в интервале р -b, сплавов х\-х$ (рис. 
Ш.13). Начальный этап кристаллизации четырех сплавов Х2~х$ сводится к 
выделению первичных кристаллов твердого Р-раствора (при кристаллиза­
ции сплава х\ в интервале температур Tp-T\ образуется а-раствор ). Фазо­
вое превращение, идет в интервале от температур ликвидуса до Tp и к мо­
менту достижения температуры Tp системы Х2-х4 состоят из двух фаз. 
жидкой состава точки р  и твердого p-раствора состава точки Ь. Кристалли­
зация сплава *5 при Tp полностью заканчивается и дальнейшее охлаждение 
p-раствора приводит к выделению из него вторичных кристаллов а- 
раствора

Жидкий раствор перитектического состава Жр , весьма обедненный 
компонентом В по сравнению с Р-раствором состава Ь, оказывается нена­
сыщенным по отношению к Р^-кристаллам. В то же время расплав Ж^, 
обогащенный компонентом А по сравнению с а-раствором состава а, ока­
зывается пересыщенным по отношению к ад-кристаллам. Поэтому при Tp 
в жидком растворе растворяются первичные Р^-кристаллы и выделяются

T

хI X2 X3 х« X5 в

, T

ВремяА
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первичные ад-кристаллы, в чем и заключается перитектическое превраще­
ние. Схематично оно может быть записано как

Ж ,+  Pb - ^ a a.
В отличие от эвтектического превращения, для которого достаточно иметь 
жидкость эвтектического состава, перитектическое требует наличия и рас­
плава и кристаллов ранее образовавшейся фазы. При отсутствии одной из 
них превращение невозможно. Именно поэтому оно не имеет места при 
кристаллизации сплавов х \  и  х $ . При температуре T p  в сплаве х \  есть толь­
ко расплав Жр, а в сплаве х$ только р/,-кристаллы (части коноды, соответ­
ствующие (3-раствору или жидкому расплаву, отсутствуют, то есть сведены 
в точку). На термограммах остальных сплавов (рис. Ш.13) перитектическо- 
му превращению отвечает горизонтальная площадка (с =к+1 -/=2+1 -3=0).

В зависимости от валового состава сплавов перитектическое превра­
щение заканчивается по-разному. В сплаве Xti при температуре Tp расплав 
Жр и P/,-кристаллы полностью без остатка одной из фаз превращаются в а- 
кристаллы по схеме, приведенной выше. При температурах ниже Tp р-фаза 
в этом сплаве появляется как вторичная при выделении из пересыщенного 
а-раствора. В сплаве х^ жидкости больше, чем нужно для протекания пре­
вращения без остатка фаз, и превращение идет с полным исчезновением р- 
кристаллов, и избыточная жидкость остается:

При температурах ниже Tp (до T^ ) этот остаток жидкости переходит в а - 
фазу, которая охлаждается без изменения состава до Т$, а затем идет обра­
зование вторичных (3-кристаллов. В сплаве х $  перитектическое превраще­
ние идет с исчезновением жидкости и остатком р-кристаллов:

Жр + Рь — >аа + A 00t- Ниже Tp составы а- и P-фаз меняются по лини­

ям сольвуса ас и bd за счет выделения вторичных р- и а-кристалпов.

11.5. Система с химическими соединениями

Различают два типа химических соединений:
плавящиеся конгруентно (без разложения);
плавящиеся инконгруентно (с разложением).
Каждому типу соединения отвечает свой геометрический образ на 

диаграмме состояния. Кроме того, химические соединения подразделяются 
на соединения постоянного и переменного состава. Последние можно рас­
сматривать как растворы-фазы переменного состава (см. раздел 2). С этим 
обстоятельством связаны дополнительные особенности диаграмм состоя­
ния.
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Рассмотрим простейшие варианты диаграмм с химическими соеди­
нениями.

А. Система с конгруентно плавящимся соединением. Диаграмма 
состояния, изображенная на рис. Ш.14, а, характеризует систему с полным 
отсутствием растворимости компонентов и химического соединения, со­
став которого в точности соответствует формуле AmBn . Химическое со­
единение AmBn затвердевает или плавится при постоянной температуре, 
отвечающей точке максимума D  на кривой ликвидуса. Химическое соеди­
нение выступает как самостоятельный компонент. Таким образом, если 
сделать разрез по линии D - AmBn , то диаграмму можно рассматривать как 
сочетание двух диаграмм состояния для систем с простой эвтектикой.

9)
£

Ж+A M

J

\/ж*в
\ ж +АтВп

A+AmBn B+AmBn

В А

Рис. Ш.14. Диаграммы состояния 
с конгруентно плавящимся химическим соединением: 

а - постоянного состава; б, в - переменного состава (у-фаза)

Диаграммы состояния на рис. Ш.14, б и в характеризуют системы с 
твердыми а- и P-растворами и химическим соединением у, состав которого 
меняется в некоторой области концентраций компонентов А и В. Эта об­
ласть носит название области гомогенности соединения. Область гомо­
генности образована линиями растворимости компонентов А и В в соеди­
нении AmBn . Пунктиром в области существования соединения у показана 
ордината (вертикаль) химического соединения, строго соответствующего 
его стехиометрическому составу AmBn . Левее и правее этой ординаты со­
единение имеет избыток одного из компонентов. Область у на диаграмме 
состояния соответствует однофазной и бивариантной системе. Для ее опи­
сания необходимо знать температуру и состав соединения (содержание 
компонентов). Диаграммы на рис. Ш.14, б и в также рассматриваются как 
сочетание двух диаграмм двухкомпонентных систем с твердыми раствора­
ми, анализ которых был уже сделан.
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Общим для диаграмм систем с конгруентно плавящимися соедине­
ниями является наличие явного, или открытого максимума, образованно­
го кривыми ликвидуса в области составов химических соединений. Точка 
D носит название дистектической (означает трудноплавящееся соедине­
ние).

Е. Система с инконгруентно плавящимся соединением. Во многих 
случаях химические соединения при достижении определенной температу­
ры начинают плавиться, распадаясь на кристаллическую и жидкую фазы 
различного состава. Такое плавление называется инконгруентным, то есть 
при плавлении составы исходной твердой фазы и получаемой жидкой не 
совпадают. Иначе, инконгруентное плавление соединения (фазы) происхо­
дит по типу превращения, обратного перитектическому. Некоторые вари­
анты диаграмм состояния таких систем приведены на рис. Ш.15.

Рис. Ш.15. Диаграммы состояния с инконгруентно плавящимся 
химическим соединением: 

а - постоянного состава; б, в - переменного состава (у-фаза)

Диаграмма на рис. Ш.15, а  характеризует фазовые равновесия в сис­
теме с нерастворимыми компонентами и химическим соединением посто­
янного состава. Однако, если в аналогичной системе с устойчивым соеди­
нением (рис. III. 14, а) кривая ер должна была бы пересечься, как показано 
пунктиром (рис. Ш.15, а), с вертикалью соединения AmBn в точке т, то 
здесь этого не наблюдается. При температуре перитектической точки р  хи­
мическое соединение разлагается и образуются две фазы - кристаллы В и 
расплав Жр. При охлаждении же сплава составов участка р-Ъ идет перитек- 
тическая реакция образования соединения по схеме

ж  р + В - ^ > А яВ„>
Если инконгруентно плавящееся соединение (у-фаза на рис. Ш. 15, б 

и в) имеет переменный состав (характеризуется областью гомогенности), а 
компоненты А и В образуют твердые растворы, то правая часть этих диа-
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грамм совершенно аналогичны рассмотренной ранее диаграмме с перитек- 
тическим равновесием (рис. Ш.13). На перитектической горизонтали фигу­
ративные точки соответствуют равновесию

Жр +/%.
Иногда диаграммы, приведенные на рис. Ш.15, называют диаграммами со 
скрытым максимумом. Его можно в принципе изобразить, как это показа­
но на рис. Ш. 15, а и б.

11.6. Система с ограниченной растворимостью компонентов 

в жидком состоянии

Если рассматривать только жидкое состояние, то диаграмма системы 
с ограниченной взаимной растворимостью компонентов имеет вид как по­
казано на рис. Ш.16. При этом поле диаграммы разделяется на две области, 
отделенные друг от друга кривой ограниченной взаимной растворимости

компонентов А и В в жидком состоянии. 
Эта кривая называется бинодалъю akb или 
линией расслоения. Фигуративные точки 
области выше бинодали представляют од­
нофазную систему - жидкий ненасыщен­
ный раствор. Ниже линии akb - в области 
расслоения система состоит из двух фаз - 
насыщенных относительно друг друга жид­
ких растворов Ж' и Ж" разных составов. 
Например, при температуре Т\ для любых 
сплавов валового состава отрезка 1-1' в 
равновесии сосуществуют раствор В в А 
(Ж ) состава точки I и раствор А в В (Ж") 
состава точки Г  (обычно в виде двух не­

смешивающих слоев). Изменение составов растворов при понижении тем­
пературы от T\ до Tq можно представить схематично превращением 

>g|_0 < rI- rO >Ж"|._6 
Как правило, с повышением температуры взаимная растворимость 

жидкостей увеличивается, и поэтому составы сопряженных растворов 
сближаются. В состоянии точки к, соответствующей верхней критической 
температуре растворимости, различие между растворами Ж  и Ж" исче­
зает; образуется один жидкий раствор. Следует, однако, отметить, что в 
некоторых системах наблюдается увеличение взаимной растворимости при 
понижении температуры. Такие системы называются системами с нижней 
критической температурой растворимости.

Рис Ш 16. Диаграмма состояния 
расслаивающейся системы
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Линия и область расслоения входят в качестве составных частей в 
более полные диаграммы состояния некоторых систем.

А. Система монотектического типа. На рис. Ш.17 представлены 
два варианта диаграмм состояния системы с ограниченной растворимо­
стью компонентов как в жидком, так и в твердом сотояниях - системы мо­
нотектического типа (от греч. - единственно плавящийся). Особенностью 
таких систем является наличие нонвариантного трехфазного монотектиче­
ского равновесия. На диаграммах ему соответствуют фигуративные точки 
линии cmd, называемой монотектической горизонталью. Точку т называют 
монотекгической точкой.

а ) б )  в )

Рис. Ш.17. Диаграммы состояния систем монотектического типа (а и в) 
и термограмма сплава Xj (б)

Фазовые превращения в данной системе можно наблюдать по кривой 
охлаждения, например, сплава Jq (рис. Ш.17, б). Жидкий раствор при ох­
лаждении до температуры ниже Т\ расслаивается (участок 1-2 на термо­
грамме) на две фазы Ж* и Ж", которые при 7½ принимают составы, соответ­
ствующие точкам с и т .  Жидкий раствор Ж"т монотектического состава 
при Tj=Tm оказывается насыщенным одновременно по отношению к Ж"с и 
твердому Vd -раствору. Вследствие этого протекает монотектическое пре­
вращение по схеме

Ж ” - Ь - » Ж ' + & .
На термограмме этому фазовому превращению соответствует гори­

зонтальная площадка при T2- В интервале Tj-T^ идет изменение составов 
жидкого и твердого J3- растворов за счет кристаллизации 

T —ТЖс_е — 2—2—>.pd b При температуре 7з протекает эвтектическая реакция, 
которой на термограмме соответствует также горизонтальная площадка.
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При дальнейшем охлаждении происходят процессы вторичной кристалли­
зации.

Фазовые превращения в системе, представленной на рис. III. 17, в, на 
аналогичном участке составов с-т, отличаются заменой эвтектической ре­
акции на перитектическую.

Б. Система синтектического типа. Диаграмма состояния этого 
типа представлена на рис. Ш.18. Новым в этой системе является нонвари- 
антное синтектическое (производное от "синтез"-составление и "тектика"- 
плавящийся) равновесие двух жидких фаз разного состава с кристаллами 
третьей (твердой) фазы, а именно

Ж'ь + Ж ̂  AmBn .
Здесь в качестве твердой фазы выступает химическое соединение. Как и 
монотектическое (а также эвтектическое и перитектическое), синтектиче­
ское превращение протекает при постоянной температуре. На кривой ох­
лаждения при Ts  имеет место горизонтальная площадка.

11.7. Система с полиморфными превращениями

Явление полиморфизма, как и в случае однокомпонентных систем, 
приводит к усложнению систем и их диаграмм состояния.

А. Системы с твердыми растворами на основе различных моди­
фикаций компонентов. Простейшие диаграммы состояния системы с мо- 
новариантным равновесием твердых растворов на основе полиморфных 
модификаций компонента А показаны на рис. Ш.19, где Tq -температура 
нонвариантного полиморфного равновесия двух модификаций компонента
А. Новым является полиморфное превращение, которое для сплава х] про­
текает в интервале температур Tj-T^

д _ 4, - J t IL >ау_4
На кривой охлаждения этого сплава имеются четыре характерные точки 
фазовых превращений.

Диаграмма рис. Ш.19, б может быть рассмотрена как переходная к 
диаграмме системы с эвтектоидным превращением (рис. Ш.20).

Б. Система с эвтектоидным равновесием. Отличительной особен­
ностью диаграммы (рис. III.20) является наличие нонвариантного эвтек- 
тоидного равновесия, в котором участвуют твердые растворы, образован­
ные различными модификациями компонента А. Это равновесие реализу­
ется при температуре Te для сплавов участка а-b. Оно аналогично эвтекти­
ческому и отличается от последнего участием только твердых фаз
(отсутствием жидкости) и может бьггь записано так: Д, <— + Yb Эв- 
текгоидное превращение включает в себя и полиморфное, если иметь в ви­
ду переход « о  Д
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Рис. III.18 Диаграмма состояния Рис. III. 19. Диаграммы состояния систем
синтектического типа с полиморфными превращениями

Точку т и горизонталь nl по аналогии с эвтектической точкой е и линией 
аЬ называют метатектическими. При охлаждении сплавов с высоких тем­
ператур метатектическое превращение заключается в оплавлении ранее 
выделившихся кристаллов β-фазы метатектического состава с одновремен­
ным образованием новых αn-кристаллов. Действительно, как следует из 
анализа процесса кристаллизации сплава X1, сначала в интервале темпера­
тур T1-T2 образуются кристаллы β -раствора. Затем после простого их ох­
лаждения до температуры T3 идет полиморфное превращение (в интервале 
T3-T4 ), в результате которого βm-кристаллы при T'4 обогащаются более 
легкоплавким компонентом В и становятся насыщенными по отношению к 
αя-кристаллам (более бедным по компоненту В). Идет расплавление βm- 
кристаллов (образование жидкого раствора Ж l) и одновременное выделе­
ние αn-кристаллов, то есть метатектическая реакция.

Г. Система с перитектоидным равновесием. Особенностью сис­
темы (рис. Ш.22) является наличие нонвариантного трехтвердофазного 
равновесия и соответствующего превращения по типу перитектического. 
Это равновесие носит название перитектоидного и реализуется при тем­
пературе Tp для сплавов участка р-b. Оно может быть представлено схемой
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Pp + Yb< Tp~ ><*a
Точку p  и горизонталь pb называют перитектоидными.

Рис. Ш.20. Диаграмма Рис. 1П.21. Диаграмма Рис. Ш.22. Диаграмма
состояния системы с состояния системы состояния системы с пери-
эвтектоидным превра- метатектического типа тектоидным равновесием
щением

Заканчивая раздел о фазовых равновесиях в одно- и двухкомпонент­
ных системах, следует отметить, что хотя диаграммы состояния конкрет­
ных систем строятся на основе экспериментальных данных, они не являют­
ся результатом одной только эмпирики. Построение их находится в стро­
гом соответствии с законами термодинамики. Для правильности построе­
ния диаграмм, предсказания тех или иных вариантов фазового равновесия 
в различных условиях и решения других задач имеется специальный раздел 
термодинамики, называемый геометрической термодинамикой. В основе 
его лежит известный нам метод потенциала Гиббса."
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17 ВЛИЯНИЕ ПОВЕРХНОСТИ НА ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ 
СВОЙСТВА ФАЗЫ

12.1. Общие положения и определения

При анализе гетерогенного равновесия (например, разложение или 
образование твердого химического соединения, растворение твердых тел, 
газов и жидкостей, испарение, возгонка, процессы гетерогенного катализа 
и электрохимические процессы) игнорируется существование переходного 
поверхностного слоя. В этом случае предполагается, что каждая фаза со­
вершенно однородна, то есть интенсивные физико-химические свойства её 
одинаковы во всех точках, а граница между фазами считается математиче­
ской поверхностью. Однако, состояния частиц на границе раздела отлича­
ются от состояния их в объёмах фаз вследствие различия молекулярных 
полей в разных фазах. Это различие вызывает особые поверхностные явле­
ния на границе раздела фаз. Поэтому в тех случаях, когда поверхность раз­
дела фаз велика, особенно в случае высокораздробленных 
(высокодисперсных) систем, отличиями свойств вещества у поверхности 
раздела пренебречь уже нельзя, и по мере увеличения поверхности раздела 
(iстепени дисперсности) эти отличия начинают сказываться на развитии 
перечисленных выше процессов.

Согласно определению поверхностью следует называть фазовую гра­
ницу между конденсированной фазой (кристалл, жидкость) и неконденси- 
рованной фазой (газ), а границей раздела - фазовую границу между двумя 
конденсированными фазами (например, кристалл - жидкость, жидкость I - 
жидкость 2, кристалл I - кристалл 2). В более широком смысле можно го­
ворить о фазовой границе также у чистого кристалла при наличии границы 
зерен. Эта граница отделяет друг от друга участки кристалла с различной 
ориентацией.

Важнейшей термодинамической величиной для энергетической ха­
рактеристики взаимодействий с участием поверхностей или границ раздела 
является поверхностная энергия ст или межфазная энергия у. Поверхност­
ная энергия фазы определяется как энергия, которую необходимо затра­
тить для создания поверхности. Так как частицы на поверхности конденси­
рованной фазы обладают большей потенциальной энергией, чем частицы 
внутри, поверхностную энергию можно рассматривать, как избыток энер­
гии на единицу поверхности. В этом случае речь идет об удельной поверх­
ностной энергии. Таким образом, величина ст имеет размерность (Дж/мг 
или эрг/см1). В случае фазовой границы жидкость-газ или жидкость- 
жидкость ст называют поверхностным натяжением. Поверхностное натя­
жение можно рассматривать как силу, действующую на единицу длины
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контура, ограничивающего поверхность, и стремящуюся сократить поверх­
ность до минимума для заданного объёма жидкости (Н/см или дин/см). По­
верхностное натяжение определяет ряд важных свойств, например, шаро­
образную форму пузырьков газа или капель жидкости (в туманах, эмульси­
ях, при распылении расплавленных стекол, при образовании новых фаз и 
т.п.). Таким образом, поверхностное натяжение, являясь свойством систе­
мы, характеризует прочность межчастичных связей. Работа, затрачиваемая 
при обратимом изотермическом разрыве столбика жидкости сечением 
I см2, называется когезией, значение которой связано с поверхностным на­
тяжением соотношением WK=2a.

Поверхность раздела в реальной системе определить довольно слож­
но. Рассмотрим, например, поверхность жидкой воды, находящейся в рав­
новесии со своим паром. Можно полагать, что плотность переходного слоя 
8' (или объёмная концентрация воды в этом слое) монотонно изменяется от 
плотности жидкой воды до плотности водяного пара (рис. IV.I, а, б), то 
есть переходный слой является неоднородной частью системы жидкость - 
пар.

Дж. Гиббс ввел понятие математической поверхности раздела, по­
лагая, что две фазы однородны по всем своим свойствам по разные сторо­
ны от введенной таким образом поверхности (рис. IV, в). В зависимости от 
того, где расположена поверхность раздела, предположение об однородно­
сти фаз по обе её стороны может приводить на практике к случаям, когда 
расчетное количество вещества в системе будет больше (например, мате­
матическая поверхность I на рис. IV. 1,6), меньше (поверхность Ш) и только 
в единственном случае (поверхность II) равным фактическому количеству 
вещества в системе.

Это можно учесть, введя понятия поверхностного слоя 8  и поверхно­
стного избытка. Иными словами, математическая поверхность располага­
ется таким образом, что рассматриваемая система содержит меньше веще­
ства, чем это имеет место на самом деле (рис. IV, в), а избыточное количе­
ство (поверхностный избыток) входит в поверхностный слой, что приводит 
к образованию ступеньки (А) на кривой зависимости плотности от коорди­
наты. Указанный избыток может быть положительным (при координате 
Ш), равным нулю (П) или отрицательным (I). Понятие поверхностного из­
бытка может быть использовано применительно к любому экстенсивному 
свойству. Например, поверхностный избыток энтропии - это та величина, 
на которую энтропия системы превосходит энтропию двух смежных фаз, 
если последние рассматривать как однородные вплоть до самой разделяю­
щей поверхности. Как и в случае с плотностью, она может быть положи­
тельной, отрицательной или равной нулю. Эту величину принято называть 
поверхностной энтропией-, под удельной поверхностной энтропией пони­
мают поверхностную энтропию, отнесенную к единичной площади Избы­
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ток количества вещества в поверхностном слое называется величиной ад­
сорбции, которая имеет смысл избыточной плотности или, лучше, избы­
точной концентрации i- го компонента в поверхностном слое, (Г„ молъ/'м1). 
Эта величина определяет избыток (в расчете на единицу площади) компо­
нента около поверхности раздела по отношению к его суммарному содер­
жанию в двух соприкасающихся фазах при условии, что они сохраняют 
свои свойства вплоть до самой поверхности.

д)

П

Плотность

Рис. IV.I. Распределение воды вблизи от поверхности раздела жидкость (а)-пар (Д): 
а) - принципиальная схема; б) - гомогенные области и неоднородный переходный 
слой (6’); в, г, д) - представление поверхности раздела по Гиббсу [определенная по­
верхность (I, П, Ш) и поверхностный избыток (А)]

Другими важными параметрами, характеризующими поверхностные 
явления, являются поверхностная энергия Uat, поверхностная энтальпия H0 
и поверхностная энергия Гиббса G0. Как уже отмечалось выше, однознач­
ное определение этих параметров возможно только при задании положения 
поверхности. В случае однокомпонентной системы выбор положения по­
верхности раздела проводится таким образом, чтобы адсорбция оказалась 
равной нулю (при координате 11 на рис. IV.I, д). Однако поверхностные 
избытки других свойств, таких как энтропия и энергия Гиббса, в общем 
случае не равны нулю.

12.2. Потенциал Cl

Для описания равновесных состояний открытых систем с перемен­
ным числом частиц, каковыми являются фазы гетерогенных систем, ис­
пользуется функция состояния, которая называется потенциалом О(омега) 
и определяется следующим выражением;

(IV i)
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Здесь fij ,rij -  химический потенциал и число молей /-го компонента систе­
мы, А- энергия Гельмгольца системы. Потенциал Q является характеристи­
ческой функцией состояния системы в переменных ц, V и Т. Полный диф­
ференциал функции Q определится выражением 

(Kl = T ^ id n i + T njdpj -  dA.
i i

Заменяя dA из известного соотношения 
dA < -S d T  -  pdV + YtMjdnI*

i
получаем

dCl > SdT + pdV  + T n^dpi , (IV.2)
i

где S  -  ’ р  -  (& )тм ’ ■ % )Tr **>*/>'
Таким образом, потенциал Q и его частные производные однозначно ха­
рактеризуют равновесное состояние системы.

При постоянных значениях характеристических параметров р, V n  T 
для обратимых процессов 

(Kl= 0.
Это равенство определяет равновесное состояние системы в указанных ус­
ловиях. Самопроизвольный процесс в системе при /л, V, T= const сопровож­
дается увеличением потенциала Cl 

dQ> 0 .
В заключении отметим, что 

T m = G .
i

Здесь G- свободная энергия Гиббса, которая определяется известным соот­
ношением

G=A+ pV,
поэтому

Cl= рК  (IV.3)
то есть произведение p V  является характеристической функцией состояния 
открытой системы в переменных р  V и T и может быть использовано для 
решения задач термодинамики таких систем.

12.3. Термодинамические свойства поверхностного слоя чистого 
вещества

На молекулы вещества, расположенные на поверхности чистой жид­
кости, действуют силы, втягивающие их в объём (внутреннее давление) и 
стремящиеся уменьшить поверхность. Для увеличения поверхности необ­
ходимо затратить работу

ClWea = odco7 (IV.4)
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где оу площадь поверхности раздела, а а  - коэффициент поверхностного 
натяжения, равный работе обратимого увеличения поверхности на едини­
цу. Если поверхность разделяет конденсированные фазы, а  называется 
межфазным натяжением. Из выражения (IV.4) следует, что при конечном 
увеличении поверхности

Wat = сг(ш2 -  CO1),
поскольку поверхностное натяжение не зависит от величины поверхности.

Элементарная работа dW ^  строго говоря, должна учитываться при 
математической формулировке закона сохранения энергии. Рассмотрим 
однокомпонентную систему, состоящую из двух фаз, например, жидкости 
и её паров. До сих пор при термодинамическом анализе фазового равнове­
сия делались два упрощающих допущения.

Во-первых, по существу рассматривалась гипотетическая система, в 
которой между фазами нет переходного слоя, фазы остаются гомогенными 
вплоть до воображаемой математической границы раздела, на которой 
скачкообразно изменяются интенсивные свойства. При таком допущении 
справедливы, в частности, такие соотношения:

V 1+ V=-V; с 'V'+ c"V ”=n; n=nv; пт=0.
Здесь V, V n V -  объёмы фаз и объём системы; с', с"- объёмные концен­
трации; п - число молей вещества в системе; пу - число молей в объёмах 
фаз; пш- число молей в поверхностном слое.

Второе упрощающее допущение состоит в следующем. Закон сохра­
нения энергии для рассматриваемой системы должен быть записан таким 
образом:

dU = dU' + dU" = TdS' -  pdV' + pdn' + TdS" -  pdV" + pdn" + adco, 
где слагаемое TdS определяет изменение внутренней энергии системы в 
результате теплообмена фаз с окружающей средой и между собой; pdV  - в 
результате механической работы; pdn - в результате обмена веществом ме­
жду фазами; adco - работа сил поверхностного натяжения конденсирован­
ной фазы, которая не равна нулю при наличии любых факторов, приводя­
щих к изменению величины поверхности фазы (тепловое расширение, из­
менение количества вещества в открытой фазе и др.). Однако, для фаз с 
большими линейными размерами и малой удельной поверхностью слагае­
мое ado) пренебрежимо мало по сравнению с другими, поэтому в формуле 
закона сохранения энергии для таких систем оно опускается.

На самом деле в реальных гетерогенных системах фазы разделены 
переходным слоем (рис. IV.I, б), который следует считать принадлежащим 
конденсированной фазе и в котором интенсивные свойства монотонно и 
непрерывно меняются между величинами, характерными для объемов фаз. 
Поэтому любую экстенсивную характеристику конденсированной фазы 
следует представлять суммой двух слагаемых
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п=пу‘ Пф. V=Vv vVa, U=Uv=Um TT=Dv^ D a и т.д. 
Поверхностный слой весьма тонок, его толщина и свойства неопределен­
ны. В подавляющем числе случаев объем поверхностного слоя исчезающе 
Maii по сравнению с объемом фазы, поэтому практически можно допустить 

n=nv, «0=0; Vv=Vv, Viu=O; U=Uv, Ua=O и т.д.
Однако, для конденсированных фаз с сильно развитой поверхностью 
(например, парокапельная смесь, ультратонкие порошки с размером частиц 
в несколько десятков или сотен нанометров, мелкие взвешенные в шлаке 
капельки металла и др.) поверхностные переходные слои по объему соиз­
меримы с объемом частиц. В этом случае пренебрегать поверхностными 
свойствами недопустимо, а в формулировке закона сохранения энергии 
нельзя опускать слагаемое adw:

dU = TdS -  pdV  + pdn + adco, 
а с учетом соотношений (IV.I) и (IV.2)

d£l = SdT + pdV  + ndp -  adco.
Из последней формулы следует, что потенциал Q зависит не только от ха­
рактеристических переменных Т, V и р, но и от степени дисперсности фа­
зы. Действительно, если T1V и р  постоянны, то изменение потенциала Q 
фазы будет определяться изменением площади поверхности фазы 

dQ = dQa = -adco.
Интегрируя это уравнение в предположении o=const с учетом очевидных 
соотношений <»=0, Q10=O получим для поверхностного слоя

Vla=-am. (IV.5)
С учетом соотношений (IV.2) находим другие термодинамические свойства 
межфазной поверхности;

с I d a  \

PT ,м PT 
Aa  = па р  - V la = - Q a = am,

Ua = Aa + TSa = т (а  -  Т ~ ) .
PT

Для обратимого изотермического увеличения площади поверхности от а>\ 
до (¾ необходимо затратить теплоту

Qa - T S S a = -{m 2 - m l ) T ~ .  (IV.6)

12.4. Смачивание. Краевой угол. Когезия и адгезия

Аналогично тому, как контакт двух фаз определяет одну поверхность 
раздела, так взаимодействие трех фаз приводит к образованию трех таких 
поверхностей. Три фазы могут соприкасаться вдоль линии, определяемой 
по пересечению трех разделяющих их поверхностей. Пример такого взаи-
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модействия показан на рис. IV.2, когда капля жидкости в контакте с тазо­
вой фазой примыкает к твердой поверхности. При этом устанавливается 
характерный краевой угол в, определяющий меру смачиваемости твердых 
тел жидкостями.

Если известны удельная поверхностная энергия конденсированных 
фаз Or и Ox в условиях равновесия и удельная межфазная энергия уТ/ж на 
границе их раздела, то можно рассчитать адгезию фаз Wa, то есть работу их 
обратимого изотермического разделения, отнесенную к единице поверхно­
сти. При соприкосновении жидкости с твердой поверхностью начинается 
энергетическое взаимодействие между молекулами жидкости и частицами 
твердого вещества, которое определяется работой адгезии. Величина Wa 
складывается из удельной поверхностной энергии твердого вещества ат, и 
жидкости аж и межфазной энергии ут/ж: две единичные поверхности обра­
зуются при отрыве жидкости от твердой подложки, поэтому величины гг 
входят в энергетический баланс со знаком «плюс»; величина удельной 
межфазной энергии на границе твердое - жидкость ут/ж со знаком «минус»: 

Wa — <тт + стж — ут/ж. (IV.7)

ш я и ш я м м  "  м п м 1 м и м ш  ш м ш м ш м
Полное смачивание Ограниченное смачивание Смачивание отсутствует

&=0 ° 0а<&С180° 0=180°
О к + Гт1ж < 0г Г*ж = Or - o * c o s 9  h t x >

Рис. IV.2. Различное смачивание поверхности кристалла каплей жидкости

При анализе уравнения (IV. 7) следует различать два случая. Работа 
адгезии, которая представляет собой работу разделения жидкости и твер­
дого тела, может быть больше или меньше, чем работа когезии жидкости 
Wk, равная удвоенной поверхностной энергии (поверхностного натяжения) 
жидкости 2<тж.

I) При слабом взаимодействии, неполном смачивании Wa < 2аж. 
Учитывая уравнение (IV.7), получаем

сгт ~ у т/ж < <тж. (IV.8)
Капля жидкости образует с поверхностью краевой угол в, который в со­
стоянии равновесия определяется уравнением Юнга:

<?т = Ут/ж + а ж ■ СOS0. (IV.9)
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Краевой угол и соотношения для межфазных энергий представлены 
на рис. IV.2. Величина краевого угла зависит от взаимодействия между мо­
лекулами жидкости. Краевой угол смачивания, измеренный у капли жид­
кости на твердой поверхности, тем больше, чем меньше работа адгезии.

2) При сильном взаимодействии, полном смачивании Wa > 1аж. С 
учетом соотношения (IV. 7) имеем

CTt ~ /т /ж  ^  crJK • (IV. 10)
В этих условиях жидкость растекается по поверхности твердого тела.

Количественно величина краевого угла смачивания определяется 
уравнением, которое получается комбинацией уравнений (IV.7) и (IV.9)

W
1 + cos# = — (IV.  11)

c3rJK
Чем больше отношение энергии адгезии к энергии когезии, то есть чем 
сильнее энергетическое взаимодействие между твердой поверхностью и 
жидкостью, тем меньше краевой угол. Краевой угол достигает 90° (вплоть 
до этого момента капельки жидкости распространяются по поверхности), 
когда работа адгезии будет равна работе когезии. Краевой угол будет 
больше 90°, если работа адгезии меньше работы когезии, а вместе с тем 
меньше и энергетическое взаимодействие между твердым телом и жидко­
стью.

Если краевой угол жидкости измеряется не в газе, а в другой жидко­
сти (система твердое-жидкость I -жидкость2), уравнение Юнга принимает 
следующую форму:

Г т /ж 1 * Г т /* 2  +  Г ж 1 /ж 2 « » 0 -  (IV . 12)

12.5. Поверхностное давление

В случае плоской поверхности раздела между фазами давление в со­
прикасающихся фазах в состоянии равновесия одинаково. Наличие ис­
кривленной поверхности приводит к появлению дополнительных сил и 
возникновению разности давлений, называемой капиллярным или поверх­
ностным давлением (per)- Избыточное давление создается в той из фаз, в 
сторону которой поверхность вогнута.

Полный потенциал Q для однокомпонентной системы из двух равно­
весных фаз а  и Д  разделенных плоской поверхностью площадью со, можно 
выразить следующим образом:

Q = Qa  + + Qe, = p aVa  + p pVp -  ста.

При искривлении поверхности изменится её величина, объёмы фаз, а по­
тенциал Q получит приращение

<JQTVjI ~ ~ p adV'a -  p ^d V P + adco -  0 (IV. 13)

или
187



(Pa -  pP)dVa = ad т. (IV. 14)
Рассмотрим элемент искривленной 

поверхности с главными радиусами кри­
визны р\ и pi, а также соответствующими 
углами ср\ и ((Ti (рис. IV.3). Для достаточно 
малых элементов площади можно записать

(O = ^cp2PlP2,

а для приращения площади, связанного с 
изменением радиусов кривизны, получим. 

d a  = (PlCpjfizdpl + CpxCp2Pydp2

Если радиусы изменяются таким об­
разом, что углы ср\\\(р1 остаются постоян­

ными, а сама поверхность смещается на величину dN, то 
dpy = Cip2 = dN

Рис. IV. 3. Смещение элемента 
поверхности

dm = (pyVzPyPz (—  + — )dN = ю { ~  + — )dN.
Pi P l Pi P l

Если произвольно допустить, что поверхность сдвигается в направ­
лении P- фазы, то для изменения объёма а- фазы имеем: 

dVa = codN.
Подставляя эти выражения в формулу (IV. 14), получим

(р а -  p^XodN = аст — + —  
v '  VA P ii

(IV. 15)

dN

или

Pa - P p = а [ ~  + - -  
VA P i)

(IV. 16)

Последнее соотношение известно как уравнение Лапласа. Для частиц 
сферической формы (пузырьки пара в жидкости или жидкие капли в паре) 
Р\~Рг=г и (IV.16) можно записать в виде:

-0  -  2<Г (IV.17)
ГPo = P

Из уравнения (IV.17) следует, чем меньше радиус частицы, тем больше 
давление внутри неё. В случае плоской поверхности г=оо, р а=0 и р а=рр 

Рассмотрим некоторые частные случаи.
Давление газа внутри сферического пузырька. Для внутренней сфе­

рической поверхности раздела газ I - жидкая пленка (рис. IV.4 ) по уравне­
нию (IV. 17) имеем:

1  -  -  2 < тP газ Рж ~
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Для внешней сферической поверхности раздела жидкая пленка - газ П: 
и  2<т

Рж Ргаз ~ , • Газ IIг + dr
Пренебрегая величиной dr, которая мала по 
сравнению с г, и складывая эти уравнения, 
получаем:

I Пп  _4сг  
Ргаз Ргаз ~~ Г

Таким образом, давление внутри пузырька
больше внешнего давления на величину 4 а/г.

Для полой сферы из воды (при 20°С Рис 4 nY3blPeic 1̂ 3a I. °т-
„  ,„-3 тт/ \ деленный жидкой пленкой от0=73 ■ IО Н/м) эта величина составляет: „’ наружного газа П

г = I CM = Ю'2Л<  Ap = 4 X 73- IO"3 / IO"2 H / JH2 = 29,2 Да = 2,88 • Ю^шим;
г  =  K T 6M  (Ъ и к м )  Ap = 2 ,9 2  • IO 5 П а  -  2 ,8 9  атм,

г = К Г 8*  ( 1 0 0 А )   Д р  = 2 ,9 2  • IO 1 Д а  = 2 8 9  атм

Следовательно, эта разность давлений при размерах пузырька, соответст-
-6 “8вующих размерам коллоидных частиц (10' ...10" м) доходит до сотен ат­

мосфер.
Капиллярное поднятие жидкости. Будем считать, что капилляр с 

жидкостью составляют закрытую систему, а газовая фаза состоит исключи­
тельно из насыщенного пара над жидкостью. Центр кривизны поверхности, 
разделяющей газ (фаза I) и жидкость (фаза II) в капилляре, лежит в фазе I 
(рис. IV.5). Следовательно, по уравнению (IV. 17):

I и  2 a  IaeosO  
р  ~ р  -  , Газ (фазаI)

P r Z
где в  - угол смачивания, г  - радиус капил­
ляра.
Так как р 1 -  р и  = (с/ж -  dr)gh, где #ж и dT 
- плотности жидкости и газа, a h - высота 
капиллярного поднятия, то 

& _ <Чк ~ dT)g  ^  dMg  
rh lcosd  2 cos#

(плотность газа dT обычно много меньше 
плотности жидкости #ж).
Эта формула позволяет рассчитать по­
верхностное натяжение, если известен ра-

/ ь«ж KtHдиус капилляра и измерена высота капиллярного поднятия а  = —- —  яти
2 cos#

Жидкость (фаза II)
Рис. IV. 5. Схема поднятия 

жидкости в капилляре
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радиус капилляра, если известно поверхностное натяжение жидкости и из­
мерена высота капиллярного поднятия (для этой цели применяют жидко­

сти, полностью смачивающие стенки капилляра, 0=0): г -

Если центр кривизны лежит в жидкости, cos0 и величина h становят­
ся отрицательными - это случай несмачивающей жидкости, например рту­
ти в стеклянном капилляре.

Из уравнения (IV. 17) следует, что
2а  cos#

т — ± -----------,
Pa

то есть прилагая к газу (в случае смачивающей жидкости) или к жидкости 
(несмачивающей) соответствующее избыточное давление Pa , можно ис­
ключить проникновение в капилляр жидкости (смачивающей) или заста­
вить войти в капилляр жидкость (несмачивающую). Последнее использует­
ся для определения размеров пор пористых тел методом вдавливания в них 
несмачивающей жидкости - ртути. Измеряя величину Pa , при которой 
ртуть входит в пору, определяют эффективные радиусы пор 
(соответствующие эквивалентному круглому капилляру).

12.6. Давление насыщенного пара капель жидкости

Вследствие наличия капиллярного давления упругость пара жидко­
сти является функцией не только температуры, но и формы поверхности 
жидкости. Эта зависимость оказывается существенной при малых размерах 
капель жидкости.

Рассмотрим две системы с одинаковой температурой. Одна из них - 
взвешенная в паре капля жидкости. Обозначим р  давление пара, р ж давле­
ние внутри капли, причем р ж=Ро+Ра. При равновесии

Р°(Рж) = Mf(P) = P0' + RThip. (IV. 18)
Другая система - жидкость и пар, разделенные плоской поверхностью. В 
этом случае Pcf=O, давление в обеих фазах одинаково и равно Po- Условие 
этого равновесия

М°(Ро) = М°'+ R T^P o- (IV. 19)
Из уравнений (IV. 18) и (IV. 19) следует

P0 О ж ) -M 0(Po) = ЯТЫ-2-. (IV. 20)
Po

Разность химических потенциалов жидкости при двух разных давлениях 
можно определить, разложив р °(р ж) в ряд по степеням разности 

(Рж-Ро)

190



Л Р ж ) = Л л > ) + Ж  (Рж ~ Р о) * \ I n ) (Рж -P o )  +•■

S ^ 0(Po)+!(I) Ож — Po)"
Zj=A)

Ограничившись членом с первой степенью разности и учитывая, что 

—  = V*  -  мольный объём жидкости, получаем
Ф

М°(Рж)~ M0(Po) = O f t 1 -  Pb) = O 0. = Г
Таким образом из уравнений (IV.20) и (IV.21) имеем

(IV.21)

RTh1 P- = E m ^ .,  
Po г

р  = р0ехр
f 2V'*a

rRT (IV. 22)

Соотношения (IV.22) называются формулой Томсона (Кельвина).
Таким образом, давление насыщенного пара над плоской поверхно­

стью всегда меньше, чем давление насыщенного пара над выпуклой по­
верхностью (г>0), и, следовательно, состояние с плоской поверхностью 
является более устойчивым. Мелкие капли, обладая большим давлением 
пара, будут постепенно самопроизвольно перегоняться в более крупные (и 
на плоскую поверхность жидкости).

Давление пара над вогнутой поверхностью (г<0) ниже, чем над пло­
ской. Этим объясняется возможность капиллярной конденсации, то есть 
конденсация жидкости в капиллярах из ненасыщенного по отношению к 
жидкости с плоской поверхностью пара. Необходимым условием такой 
конденсации является хорошая смачиваемость жидкостью материала ка­
пилляров (образование вогнутых менисков).

Полученные выводы о влиянии кривизны поверхности связаны с тем, что этой 
кривизной задан размер капель и, следовательно, степень дисперсности вещества. 
Можно провести те же рассуждения, рассматривая не шарообразные капли жидкости, а 
кубические (или другой формы) кристаллы. Хотя в этом случае все поверхности оста­
ются плоскими, соотношения (TV.22) останутся справедливыми и будут отличаться от 
них только численным множителем, зависящим от формы кристалла, тем, что г будет 
означать не радиус шара, а длину ребра куба (или другой соответствующий параметр). 
Поэтому для кристаллических веществ можно было бы пользоваться такими же соот­
ношениями. Однако в реальных кристаллах различные нарушения правильной огранки 
настолько распространены (в особенности, когда мелкие кристаллы получают искусст­
венным измельчением более крупных), что размер поверхности их большей частью не 
поддается учету.
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12.7. Термодинамика процесса образования новой фазы

Рассмотрим, как пример, процесс образования кристаллической фазы 
в чистой жидкости. Возникновение кристаллов является результатом двух 
элементарных процессов, независящих от того, происходит ли кристалли­
зация из газообразной, жидкой или твердой фазы: I) возникновения спо­
собного к росту зародыша субмикроскопического размера; 2) дальнейшего 
роста и превращения этого зародыша в макроскопический кристалл, огра­
ниченный поверхностями, характерными для соответствующего кристалла 
и условий роста.

При фазовом переходе (и образовании новой фазы) следует делать 
различие между гомогенным и гетерогенным образованием зародышей. 
При гомогенном образовании зародышей имеет место фазовый переход 
(например, расплав - кристалл) при отсутствии границ раздела, то есть 
внутри самой фазы за счет статистических колебаний плотности и кинети­
ческой энергии без участия посторонних поверхностей раздела. Если кри­
сталлизация происходит на стенках сосуда, на других кристаллах (то есть 
при участии посторонних поверхностей раздела), говорят о гетерогенном 
образовании зародышей.

Рассмотрим термодинамику образования зародышей из гомогенной 
фазы, например, из расплава. С точки зрения термодинамики фазовый пе­
реход расплав - кристалл в принципе возможен уже при бесконечно малом 
переохлаждении, так как этот переход связан с уменьшением энергии Гиб­
бса (см. рис. Ш.4 и Ш.5). При этом, чем больше величина переохлаждения 
расплава, тем больше изменение G. Чаще всего для каждой данной систе­
мы необходимы более или менее сильные переохлаждения.

Причина задержки фазового превращения заключается в том, что 
процесс кристаллизации является не чисто объёмным процессом, а опреде­
ляется в значительной степени свойствами границы раздела кристалличе­
ских зародышей с окружающим их расплавом. Изменение энергии Гиббса, 
связанное с образованием поверхностей, является положительным, поэто­
му оно противодействует рассматриваемому процессу фазового перехода. 
Кроме того, следует учитывать изменение AG, которое является результа­
том упругой деформации зародышей при фазовом переходе. Таким обра­
зом, суммарная энергия Гиббса образования зародыша будет складываться 
из трех слагаемых:

AG = AGv  + A Geo + АСдеф, (IV.23)

где AGy - объёмная составляющая; AGco - поверхностная составляющая; 
АСдеф - составляющая, обусловленная энергией упругой деформации при 
структурном изменении.
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Последним слагаемым ввиду его малости при фазовых переходах 
пар—̂кристалл и расплав—̂кристалл можно пренебречь. Энергия деформа­
ции должна учитываться прежде всего при образовании зародышей новой 
фазы внутри твердой фазы, например, при полиморфных фазовых превра­
щениях, при кристаллизации стекол или процессах осаждения.

Изменение AGy пропорционально объёму V^r ; приращение AGco 
пропорционально поверхности й^г2, где г- размер зародыша.

Тогда изменение энергии Гиббса, которое связано с образованием 
зародыша новой фазы, можно выразить уравнением

AG = Zr1T3AjfcrG + к2г 2у т/ж, (IV.24)
где Zr1 и к2 - геометрические факторы; A^G=Gt -Ghc - изменение энергии 
Гиббса при фазовом переходе (кристаллизации), Gt  и  Ghc - мольные энер­
гии Гиббса твердого и жидкого состояния; ут/ж - межфазная энергия (меж- 
фазное натяжение) на границе раздела фаз.

Для частного случая зародыша сферической формы радиуса г, будем
иметь

Д о Л д а - ^ д ^ о  + ^ т / ж -  (IV.25)
5 M

Здесь d  и M  - плотность и молярная масса образующегося зародыша новой 
фазы.
Выразим изменение энергии Гиббса при кристаллизации через теплоту 
AHm и энтропию ASm плавления: AyfcrG = -A mG = - (A mH  -  TAmS). 
Пренебрегая зависимостью AHm и ASm от температуры, что оправдано при 
небольших значениях степени переохлаждения AT=Tm-Ti имеем

A frg = -(А „ Я  -  T ^ )  = - 1̂ fir ' АГ. (IV .26)

С учетом этого соотношения уравнение (IV.25) примет следующий вид:

&С = - ~ п г \ ^ - ) А „ Н ^  + 4т-2Гг1ж- (IV.27)3 M  Tm
Зависимость AG от г при температуре ниже точки плавления, когда 

GxCGhc, представлена на рис. IV.6. Эта зависимость имеет экстремальный 
характер с максимумом при г=г*. Из приведенной зависимости следует, 
что для зародыша с размером меньше критического г* снижение энергии 
Гиббса соответствует уменьшению г. Следовательно, такие зародыши бу­
дут самопроизвольно «плавиться» и исчезать. Устойчивыми, способными к 
дальнейшему росту оказываются лишь зародыши размером больше г*, так 
как при этом увеличению их размером соответствует снижение G. Величи­
ну г* можно определить из условия (дАG / ^ = O при г=г*:
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_ ^Ут/ж МТщ (IV. 28)
PbmHAT

Численные значения г* сильно уменьшаются с увеличением степени пере­
охлаждения и при значениях AT=200-500К для жидких металлов составля­
ют (5-10)^ (га - радиус атомов металла). В частности, для железа при 
AT=ISOK /**=1,3 нм.

Кристаллические зародыши не 
имеют правильной сферической формы, 
так как вследствие различия плотности 
частиц на разных гранях кристалла по­
верхностная энергия этих граней раз­
лична. Так для гранецентрированной 
решетки у -Fe это различие достигает 
15%. Согласно теореме Гиббса-Вульфа 
равновесная форма кристалла опреде­
ляется соотношением 'LaiOJ1 -  min (а, - 
поверхностная энергия на грани; Coi - 
величина поверхности грани кристал­
лического зародыша) и уравнение 
(IV.27) преобразуется в следующее вы­
ражение:

к
AG = AGv  + £  (T1O)i , (IV.29)

Рис. IV 6. Изменение энергии Г иббса 
при образовании зародыша сфериче­
ской формы.
I - ACjfiJ — 4 пт у Iiygt ,

2 - 4

з - AG - AGv + AGfi, где Jc _ число граней зародыша.
Поэтому для несферических зародышей уравнение (IV.28) следует допол­
нить множителем, зависящим от формы зародыша и обычно близким к 
единице. В частности, для зародыша кубической формы этот множитель 
равен единице, если через г* обозначить половину длины ребра куба.
В заключении отметим, что работа образования зародыша критического 
размера может быть найдена из уравнений (IV.27) и (IV.28):

AG* = — л 
3

Ут/жТ^М2
d 2 A 1,H 2AT2

(IV.30)

13. АДСОРБЦИЯ НА ПОВЕРХНОСТИ ЖИДКОСТИ

Рассмотрим систему, в которой одна из фаз является бинарным рас­
твором, а вторая фаза - чистое вещество. Примером такой системы может 
служить жидкий раствор нелетучего вещества, находящийся в равновесии с 
паром растворителя. Заменим реальную систему с поверхностным слоем

194



гипотетической системой с математической поверхностью раздела и будем 
считать выполняющимися следующие соотношения:

у  + V" = V; d y ' +C1V n = H1 = п\ ; /if =  0; c£F" = /£; n f  = H2 ~и£.

Здесь П2~ общее количество растворенного вещества в жидком растворе, а

«2 -  то количество растворенного вещества, какое было бы в растворе при 
неизменной концентрации вплоть до границы раздела. Если второй компо­
нент выталкивается из поверхностного слоя, то W2 > п2 и n f  < 0 -  отри- 
цателъная адсорбция, другими словами концентрация растворенного ве­
щества в поверхностном слое меньше, чем в объёме. В том случае, когда
п2 =п2 ~ п2 > 0» растворенное вещество концентрируется в поверхностном 
слое, имеет место положительная адсорбция.

Из выражений (IV.2) и ((IV.5) следует, что изменение концентрации 
растворенного вещества в поверхностном слое меняет поверхностное на­
тяжение раствора:

ф 2 Ф 2
Избыток растворенного вещества в поверхностном слое (.моль/см2), прихо­
дящийся на единицу поверхности (адсорбция):

Гг = —  = ~(-— -)т- 0V.31)со
Преобразуем производную в уравнении (IV.31) следующим образом:

( ^ - ) т  = ( . ^ ) т ф - ) т -  0V.31»)
Ф г Ф  Ф г

д а
Величина называется поверхностной активностью. Вещества, повы-CCj

шающие поверхностное натяжение раствора, называются поверхностно- 
инактивными. Для них

( ^ ) Г > 0 ,Г 2 <0,
&>2

то есть адсорбция отрицательная. Поверхностно-активные вещества 
(ПАВ) концентрируются в поверхностном слое и уменьшают поверхност­
ное натяжение:

( | ^ ) Г < 0 ,Г 2 >0.
(Х>2

N
Величина к ̂  )т определяется из выражения для химического потенциала 

растворенного вещества
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д с 2 C2  ’ д р 2 R T  

После подстановки последнего выражения в формулы (IV.31) и (IV.31*) 
будем иметь

= (IV.32)

Уравнение (IV.32) носит название изотермы адсорбции Гиббса.
В разбавленных растворах зависимость поверхностного натяжения от 

концентрации можно считать линейной
(J-CTq -  Kc2 , (IV.33)

где CTq- поверхностное натяжение чистого растворителя. В этом случае ли­
нейной будет и зависимость адсорбции вещества от его концентрации:

д а  К—  = —К  и I 9 = — с7.
Sb2 1 RT 1

Для поверхностного натяжения концентрированных растворов спра­
ведливо эмпирическое уравнение Ш ишковского 

CT=CTq -  я1п(1 + Ьс2).

С учетом этого выражения из уравнения (IV.32) следует, что при С2~»оо 
адсорбция стремится к максимальному при данной температуре значению 
Гоо:

ab с2 я
T2 = ---------- -— ; Um T2 = —  = Toc.

2 RT Iyb c2 с2->со 2 RT  00
Пример I. При 295 К поверхностное натяжение воды равно 72,2 мДж/м2; по­

верхностное натяжение 0,1 молярного раствора олеиновокислого натрия 62 мДж/м2. 
Определить адсорбцию олеиновокислого натрия на поверхности раствора с концен­
трацией 0,05 моль/л.

В уравнении (IV.32) заменим производную —- отношением так как по
ас Ac

условию дано только два значения поверхностного натяжения; получим
А а  62-72,2 мДж л ■> Дж-л
—— = ———-f— = -102 — --------= -102-10 —у — — .
Ac 0,1-0 м •моль м -моль

После подстановки в уравнение (IV.32) будем иметь
^ с да ч с А а  0,05 102-Ю-3 моль

= ~ R T ^ t = ~R T ' 8,314-295 = 2’0810 “

14. АДСОРБЦИЯ НА ТВЕРДОЙ ПОВЕРХНОСТИ

14.1. Общие понятия и определения

В самом общем случае под адсорбцией понимают поглощение веще­
ства из газовой или жидкой фазы поверхностным слоем твердого тела. Be-



щество, на поверхности которого происходит адсорбция, называется ад­
сорбентом, а поглощаемое вещество - адсорбатом. Количественно ад­
сорбцию (Г) выражают числом молей адсорбата на I м2 поверхности ад­
сорбента. Однако истинную поверхность пористых тел трудно определить, 
поэтому часто адсорбцию (а) выражают количеством адсорбата (в грам­
мах) на единицу массы адсорбента:

a = T SM , (IV.34)
где со -  удельная поверхность адсорбента, л^/г; M  -  молярная масса ад­
сорбата.

В зависимости от характера взаимодействия молекул адсорбата с по­
верхностью адсорбента различают физическую адсорбцию и хемосорбцию. 
Физическая адсорбция не сопровождается химическими изменениями мо­
лекул. При такой адсорбции молекулы адсорбата могут мигрировать по 
поверхности адсорбента и покинуть её (десорбироваться). Хемосорбция 
сопровождается образованиём химической связи между молекулами ад­
сорбата и адсорбента. Она чаще всего наблюдается при повышенных тем­
пературах и является процессом активированным, то есть адсорбируются 
молекулы с определенной энергией.

Адсорбция сопровождается выделением тепла. Теплота адсорбции 
тем больше, чем прочнее связь молекул адсорбата и адсорбента: теплота 
физической адсорбции составляет меньше 25, кДж/моль, теплота хемо­
сорбции больше «80 кДж/моль. Повышение температуры снижает равно­
весное количество адсорбированного вещества.

Величина адсорбции газа на твер­
дом адсорбенте зависит от температуры и 
давления Т=Г(р,Т). На практике чаще все­
го адсорбция количественно оценивается 
либо при постоянном давлении газа над 
адсорбентом (p=const) - изобара адсорб­
ции Гр= Г(7), либо при заданной темпера­
туре (T=const) - изотерма адсорбции Yp=
т -

В случае физической адсорбции при
P=Const она монотонно уменьшается с
увеличением температуры из-за повыше- Рис ^ 7 ^ 3o6apa aflcop6u^11 r̂ 3a 

„ -  I - физическая адсорбция;
ния кинетической энергии газообразных 2-хемосорбция
молекул. Если же в системе "адсорбат -
адсорбент" возможны и физическая и хемосорбция, то изобара адсорбции 
имеет вид, показанный на рис. IV.7. Низкотемпературный участок кривой 
отвечает физической адсорбции. При повышенных температурах, когда 
становится возможным образование новых химических связей, адсорбция 
возрастает на несколько порядков (как правило скачкообразно).
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14.2. Адсорбция газов и растворенных веществ 
из жидких растворов

Изотермы адсорбции газов. При малых парциальных давлениях 
(или концентрациях) адсорбируемого газа в газовой смеси над адсорбен­
том равновесное состояние при T1=Const можно количественно описать не­
которой константой распределения

g r  _  C gY g

P
где са - поверхностная концентрация адсорбированных молекул, уа - ко­
эффициент активности, р- равновесное парциальное давление газа. При не­
больших поверхностных концентрациях ytf= I, поэтому 

с V K 'V
Г = = р =  kp. (IV. 35)

Y g

Здесь Vtr объём адсорбционного слоя, Coa- поверхность адсорбента. Выра­
жение (IV.35) аналогично закону Генри (растворимость газов в жидкости) 
и называется уравнением изотермы адсорбции Генри. Это уравнение хо­
рошо описывает опытные данные при малых давлениях.

При средних давлениях газов опытные данные описываются эмпири­
ческим уравнением Фрейндлиха

Г = кр⅛  (IV.36)
в котором к и п - постоянные для конкретной системы адсорбат-адсорбент.

Наиболее же часто для описания адсорбции используется уравнение 
изотермы адсорбции Лэнгмюра, которое выводится при следующих допу­
щениях:

1) адсорбционная поверхность однородна,
2) число мест для молекул адсорбата ограничено, молекулы распола­

гаются мономолекулярным слоем;
3) адсорбированные молекулы между собой не взаимодействуют. 

Адсорбционное равновесие характеризуется равенством скоростей адсорб­
ции va и десорбции Vc). Скорость адсорбции пропорциональна числу неза­
нятых мест и давлению газа

va = kaz(1-Θ )p
Здесь Z -  общее число мест для молекул адсорбата на единице поверхности, 
0  доля занятых мест, ка - константа скорости адсорбции. Скорость де­
сорбции пропорциональна числу адсорбированных молекул (к$- константа 
скорости десорбции)

Vd = kdzΘ.
При равновесии Va =Vд), откуда
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K p  = bp 
кд + кар  I + b p ’

к
где величина Ь = называется адсорбируемостъю. Таким образом, ад­
сорбция определяется уравнением 

z© ^  Л ^  ЪрГ = = Г ^ 0  = П
1 + 6р ’

(IV. 37)

где Ыд- число Авогадро. В этом уравнении T00 = предельная величина
адсорбции, отвечающая насыщению адсорбента (рис. IV.8).

Изотерма адсорбции Лэнгмюра может быть выражена через объём 
поглощенного газа:

ЪрV = Vrr (IV.38)
I + Ър

где V - объём адсорбированного газа; F00 - объём адсорбированного газа, 
полностью покрывающего I г адсорбента; объёмы V, V00 приведены к нор­
мальным условиям.

Площадь поверхности о) I г адсорбента
V„N.

б) = яг,
22,414

где ст- площадь, которую на поверхности адсорбента занимает одна моле­
кула адсорбата.

В уравнении (IV.37) вместо давления можно использовать концен­
трацию газа 
(p=cRT):

в газовой смеси

Г = Г1  п
Ъ'с V  = bRT.

I + Vc
Адсорбцию можно также считать на 
I г адсорбента

0 = (IV.39)
I + V c

Анализ уравнения Лэнгмюра 
(IV.37) показывает, что при не- Рис IV.8. Изотермы адсорбции Лэнгмюра 
больших давлениях Ъ р «  I и Г = TvJbp, то есть адсорбция пропорциональна 
давлению газа (уравнение Генри). При высоких давлениях Ь р » \  и Г * T00 
- происходит насыщение поверхности адсорбента.

Для определения постоянных b и F00 по опытным данным уравнение 
(IV.37) преобразуется к виду 

I _ I I J _
Г T J b t P + To0'
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Следовательно в координатах T~j> опытные данные должны укладывать­
ся на прямую линию, угловой коэффициент которой определяет величину

I I
а отрезок, отсекаемый на оси ординат при р ~  > равен обратной

величине T00.
Определение постоянных можно провести и на основании уравнения 

P I I
Г T00^ Г Jb

В этом случае опытные данные необходимо представить линейной зависи- 
P „мостью в координатах у ~ P-

Температурная зависимость адсорбции определяется зависимостями 
констант скоростей ка и к$ от температуры. Константа скорости адсорбции

К

Энергия активации Ea- малая величина даже при хемосорбции, а при фи­
зической адсорбции практически равна нулю, поэтому скорость адсорбции 
мало зависит от температуры. Константа же скорости десорбции

кд = к°д ех
RT

где Qadcy Q- теплота адсорбции. Следовательно для адсорбируемости име­
ем

А = ̂  = ехр(^тН 00 = Tp- (lv 4O)
Обычно величиной Ea можно пренебречь, тогда

b = b0ex (IV .41)

Пример 2. Грамм угля адсорбирует при насыщении 0,001 моль уксусной кисло­
ты. Определить активную удельную поверхность угля Плотность безводной уксусной 
кислоты равна 1,0553 г/см3.

Считаем, что при насыщении поверхность адсорбента покрыта мономолекуляр- 
ным слоем кислоты. Площадь, занимаемую одной молекулой уксусной кислоты на по­
верхности адсорбента, определим, зная молекулярную массу и плотность кислоты, 
следующим образом:

объём I моль кислоты Vm= 60/1,0553= 56,856 см//моль, 
объём одной молекулы V= 56,856/6,022- IO 23=  9,441- IO '23 с м 3, 

площадь, занимаемая одной молекулой, т= (9,441-10 23)2/3= 2,074-10‘15 смР. 
Поверхность, занимаемая всеми молекулами, содержащимися в 0,001 моль ки­

слоты, будет равна
<у =  2,074- 10'15х6,022- IO 20 =  1,249- IO 6 см2 =  124,9 м .
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р, кПсг 
р/а

31,9
6,4

130,5
8,7

Пример 3. При адсорбции аргона коксовым углем при 194,7К получены следую­
щие результаты:

р, кПа 31,9 130,5 290
а,мг/г 5 15,4 24

Рассчитать постоянные в уравнении Лэнгмюра.
Согласно уравнению Лэнгмюра (IV.23) Va00 является угловым коэффициентом прямой 
зависимости между p/а и р, a Vba00 - отрезком, отсекаемым этой прямой на оси орди­
нат. Вычисляем величины:

290 
12,1

По полученным данным строим график, 
отложив на оси абсцисс р, а на оси ординат 
- p/а. Как видно из графика,

Va00 =(12,1 -6,4)/(290-31,9)=0,0221; 
Vba00=S,54.

Отсюда
а«р1/0,0221=45,28 и 6=1/(5,54-45,28)=0,004. 
Таким образом, адсорбция аргона коксо­
вым углем может быть определена по фор­
муле

0,004/?

р, кПа

a = 45,28- ,1 + 0,004р
если давление в кПа, адсорбция в мг/г.

а)

Пример 4. Измеренный при нормальных условиях 1 ,0 1 3 -1 0 5 Па, 2 7 ЗК объём азо­
та, необходимого для покрытия силикагеля мономолекулярным слоем, равен 1 2 9  мл/г. 
Вычислить площадь поверхности I г силикагеля, если молекула азота занимает пло­
щадь 16,2 -10" Ю  м ^ .

Площадь вычисляем по уравнению
ОД2 9 л / г  х  6,022• I O23MfMiT1 х 16,2• I O-20M2 , ----------------    5 6 2  м /г.

22,4л / моль
Адсорбция на неоднородной поверхности. Опыт показывает, что 

обычно поверхность адсорбента неоднородна и адсорбция газа на различ­
ных участках её отличаются те плотами (Qmul <Q< Qm30l) ,  следовательно, и 
адсорбируем остью. Обозначим число мест с теплотой адсорбции Qi 
(адсорбируемостъю Ь,) через Zi. Тогда адсорбция на этих местах определя­
ется уравнением (IV.37)

Zi biP
N a 1+Ьр ’

а общая величина адсорбции
Г = I ZjbiP

(IV.42)

(IV.43)
N a г I +biP

Для суммирования необходимо знать распределение адсорбционных мест 
по теплотам адсорбции, то есть зависимость Z 1 от Qj (или bj). В простей­
шем варианте, предполагая линейную зависимость Zj от Qjy то есть непре-
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рывное изменение теплоты адсорбции от Qmn до Qmax, и заменяя суммиро­
вание интегрированием, можно свести уравнение (IV. 43) к виду

г = г °°о  I l T  l n ( I V'44)бтах 6min  ̂ P
Здесь

М' = Л,лехп1- г-.
RT J v и Я  Д71 

Уравнение (IV.44) называется изотермой Тёмкина. Анализ показывает что, 
как и для изотермы Лэнгмюра, при малых давлениях (р->0)

PT
г  = г ®7)— 17)— ^  ~ bO^P = const' ̂ximax timin

при больших давлениях (р->оо) - Ts Tqo. Насыщение неоднородной поверх­
ности достигается более медленно, так как по мере заполнения поверхно­
сти адсорбируемость падает.

Адсорбция при взаимодействии адсорбированных молекул. При 
учете взаимодействия между молекулами в адсорбционном слое теплоту- 
адсорбции следует рассматривать как сумму двух слагаемых:

Qadc -  QdjrQ' ■>
где Qq- теплота, обусловленная взаимодействием адсорбата с адсорбентом, 
a Q - теплота, обусловленная взаимодействием между адсорбированными 
молекулами. Последняя составляющая линейно меняется по мере заполне­
ния поверхности адсорбента

причем в случае притяжения молекул /3>0, отталкиванию отвечает /?<0. 
Адсорбируемость при учете такого взаимодействия

Ь =

следовательно

= * « « ( £ )  = ^ e x p f l ; ) ,

ь ф  г/яг)

г  Г " < I V ' 4 5 )

Уравнение (IV.45) было предложено Фрумкинъш. Общего решения это 
трансцендентное уравнение не имеет и используется только при анализе 
некоторых конкретных систем.

Полимолекулярная адсорбция. В случае адсорбции паров какого- 
либо вещества изотерма адсорбции имеет вид, представленный на рис. 
IV. 9. Было установлено, что при давлениях, отвечающих точке А, начина­
ют заполняться следующие слои, а насыщение поверхности отсутствует. 
Теорию полимолекулярной (многослойной) адсорбции разработали Bpy- 
науэр, Эммет и Теллер (изотерма БЭТ). При этом считается, что поверх­
ность адсорбента однородна, а взаимодействие между молекулами в слое
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отсутствует. Взаимодействие имеет место в направлении нормали к по­
верхности, что и приводит к образованию второго и последующих слоев. 
Принимается, что теплоты адсорбции второго и последующих слоев оди­
наковы Q rsQy=Qtr- но отличаются от теплоты адсорбции первого слоя 
Q\ на поверхности адсорбента. Обозначим через 6¾ долю мест, на которых 
по нормали адсорбировано i молекул. Тогда адсорбция определится так:

Г = — (®j +2© 2 + 3Q3+...) = To0(Ql +2© 2 +3©з+...). (IV.46)
n A

Здесь, как и ранее, величина T00 соответст­
вует насыщению при мономолекулярном г 
заполнении. Значения &\ определим из ра­
венства скоростей адсорбции Va и десорб­
ции Vd- Для первого слоя

Va = kap<d0, Vfd = JcdQ l, b = Iea /к д, г» 
следовательно 

0 j  = bpQ0.
Для второго слоя

Va = KaP Q l , vd = JtdId1 > ___________________________
при этом kd * Jcd из-за разных тепл от ад- р
сорбции Q\*Q2' Следовательно

_  Рис. IV.9. Изотерма адсорбции БЭТ
Q2 = V pQ l ^ b V p 2Q0. F F

Аналогично
Q3 = b(bf)2 p 3Q0,

(IV.47)

0 , = Н * 'Г У © о -
Подставляя эти выражения в уравнение (IV .46), получаем 

Г = Г „ м э 0[1 + 2(4'/») + 3(4Т»)2+...].
Из очевидного неравенства 

©! > © 2 >...
следует, что Ь’р  < I. Поэтому выражение в квадратных скобках представ­
ляет результат дифференцирования суммы членов бесконечно убывающей 
геометрической прогрессии

1 + (47») + (47»)2+...= - 4 - .
I - V p

Действительно, продифференцировав последнее выражение по основанию 
прогрессии (Vp) , получим

I  +  I(Vp) +  3 (Vp)2+ . .= -------1— т.
( I  - V p ) 2
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Следовательно,

Г = 1-.00 Ьр~ , ■
(1-Ь 'р)

Для определения доли свободных мест 6¾ используем условие нормировки
©о + ©I + © 2  + ©з+...= I,

которое с учетом выражений (IV.47) перепишем так:
©о {I + bp[ I + (b’p ) + (b’p)2 + (b’p f +...]} = I

или

Поэтому,

% (1+ Ьр— —̂ )= 1  
I -Ь 'р

0 „ =  х - ъ ’р
I -  Ь’р  + Ър ’

Г Гос (I -  Ь'р)(\ + bp~ b'p) a v 4 8 )
Проанализируем полученный результат. Выше уже отмечалось, что 

зависимость, описываемая кривой на рис. IV.8, имеет место при адсорбции 
паров вещества. Если давление паров приближается к давлению насыщен­
ного пара p-+ps, то многослойная адсорбция переходит по существу в про­
цесс конденсации паров Г-»оо. Как видно из уравнения (IV.48) такое воз­
можно, если

I - P p s = O, b’ = — .
Ps

Таким образом, окончательно уравнение изотермы адсорбции БЭТ имеет 
вид

Г = I .  -------------------------- (IV.49)
(I -  - X i  ~ — +Ьр)

Ps Ps
И Л И

V = V od---------- J P - ------ - ,  (IV. 50)
( 1 - Р . у 1 - £ .  + Ьр)

Ps Ps
где V - общий объём адсорбированного газа; V00 - объём адсорбированного 
газа, покрывающего всю поверхность адсорбента сплошным мономолеку-

лярным слоем. Заметим, что при малых давлениях паров (—  « I) уравне-
Ps

ния (IV.49) и (IV.50) переходят в уравнения Лэнгмюра.
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0,0127 0,0150 0,0176 0,0190 0,198

Пример 5. При 77,5 К была снята изотерма адсорбции криптона на серебряном 
катализаторе, которая характеризуется следующими данными:

р, мм рт. ст. 0,0992 0,1800 0,3686 0,5680 0,6843
Объём адсорбированного 

газа, см^/г
Рассчитать постоянные в уравнении БЭТ, удельную поверхность катализатора, при­
няв занимаемую одной молекулой криптона площадь акг=19,5 I  O' 2 0  .и2. Плотность 
криптона при нормальных условиях d -3 ,739 г/л, давление насыщенного пара криптона 
при 77,5 К ps=2 .57 мм рт.ст.

Для решения воспользуемся уравнением (TV. 50) в следующем виде:

 р.

a - f - x i
Ps Ps Ps

-, где Ь* = Ъря

После несложных преобразований уравнение сводится к линейной зависимости 
P  I_______ = ____  Ф * -1)р

Vips -P ) V J b ^ V ea РяЬ*

р,
мм рт. ст.

V,
CM̂ /г

Р_
Ps

P
V(Ps-P)

0,0992 0,0127 0,0385 3,16
0,1800 0,0150 0,0700 5,02
0,3686 0,0176 0,1430 9,51
0,5680 0,0190 0,2200 14,93
0,6843 0,0198 0,2660 18,33

V(Ps-P)

р4>*

тогда удельная поверхность составит
■4-7.

На основании полученных данных строим
график в координатах  E -E- Из

V(P s-P ) Ps 
графика находим угловой коэффициент 

Ь* -1
прямой ——— = 68; отрезок, отсекаемый на

оси ординат, VJb -  = 0,5.

Совместным решением последних соотно­
шений получаем Vao =0,0146 см3/г; 6*=136. 
Чтобы вычислить удельную поверхность, 
выразим предельную адсорбцию мономоле- 
кулярным слоем в моль/г\

VixfI  0,0146-IO-3 х 3,739
М ~

tо = Cta2NАшКг = 5 3 -1 0 " 'х 6 ,0 2 2 -1 0 23х 1 9 , 5 1 0 'ш=  766,8 см*! г.
Таким образом, адсорбцию криптона на серебряном катализаторе при температуре 
77, SK и давлениях не выше I мм рт. ст. можно описать уравнением

83,6 ■ = 6,53-10“ моль /  г;

%-1б_
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где F-измеренный при нормальных условиях объем адсорбированного криптона, см /г; 
/^-давление паров криптона, ммрт. ст..

Адсорбция газовых смесей. Рассмотрим адсорбцию компонентов би­
нарной газовой смеси для простого случая, когда выполняются все три до­
пущения Дэнгмюра. Обозначим через ©\ долю мест, занятых молекулами 
первого компонента, a 6½ - второго. Для каждого компонента устанавлива­
ется динамическое равновесие:

К  = v‘g. k ’aPl( 1 -0 1  -  ®2) = *#>1,
^  = O t2( I - B 1- B 2) = ^ B 2.

После преобразований получим
0 1 = — V i — ,© 2 =  V s  .

l+ V i + * №  ^ b lP i+bIPi 
Следовательно, для адсорбции каждого компонента смеси будем иметь

T1 = Toc7 ^ ------ - , T2 = T007 bipI-- - (IV.51)
О + b\P\ + Ь2Рт) О + Ь\Р\ + bIP^

Таким образом, появление в газовой фазе над адсорбентом второго компо­
нента уменьшает адсорбцию другого при том же парциальном давлении 
его.

Замечание. В самом общем случае количественная оценка адсорбции 
на твердом адсорбенте из жидких растворов осложняется, главным обра­
зом, двумя обстоятельствами. Во-первых, адсорбироваться на твердой по­
верхности могут молекулы растворителя, нейтральные молекулы раство­
ренного вещества или заряженные частицы (ионы) в случае растворов 
электролитов (ионообменная адсорбция). Во-вторых, величина адсорбции, 
строго говоря, должна зависеть от активностей компонентов раствора, ко­
торая в свою очередь может быть сложной функцией концентрации.

В простейшем случае (представляющем, однако, наибольший прак­
тический интерес), когда адсорбируемость растворителя много меньше ад- 
сорбируемости растворенного вещества (неэлектролита или слабого элек­
тролита) и когда раствор идеальный, адсорбция может быть описана с дос­
таточной точностью уравнениями Фрейндлиха (IV.36) и Лэнгмюра (IV.38). 
Разумеется, в этих уравнениях вместо давления фигурирует концентрация 
растворенного вещества. В зависимости от способа определения концен­
трации (молярность с2, моляльность т2 или мольная доля дс2) постоянные 
уравнения изотермы адсорбции будут иметь разные величины.

2,57Л ' 2,57 '
3 *
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15. КИНЕТИКА ОДНОСТОРОННИХ ПРОСТЫХ РЕАКЦИЙ

15.1. Понятие скорости химической реакции.
Кинетическая классификация химических реакций

Химическая кинетика изучает закономерности протекания реакций 
во времени. Это наука о скоростях и механизмах химических превращений. 
Основные задачи химической кинетики заключаются в установлении связи 
между скоростью реакции и условиями её проведения и в раскрытии меха­
низма химической реакции.

Скорость химической реакции можно определить различными спосо­
бами. Часто она определяется изменением концентрации одного из участ­
ников в единицу времени:

dc / . . .ч
V = ± — . (V l)

dt
Знак минус в этой формуле означает, что с- концентрация одного из исход­
ных веществ, а плюс - одного из продуктов реакции. Например, скорость 
реакции

Vjylj +  V^yl2 ~  V4 ^ 4

можно определить так:
d c Ax d c A2 d c A3 d c Atх--------- L --------- ^   =*_ ИЛИ ------ —.

dt dt dt dt
При этом отношение скоростей реакции равно отношению соответствую­
щих стехиометрических коэффициентов. Например,

v Al Vj v A3 V3
   =  — , ---- -- = -------   И Т.Д.
v A2 v2 v A l П

Скорость газовых реакций или реакций с участием газа можно оценивать, 
например, по изменению общего давления или парциального давления од­
ного из реагентов.

Скорости химических реакций зависят от многих факторов: концен­
трации реагирующих веществ, температуры, давления, степени дисперсно­
сти и величины поверхности контакта, присутствия катализатора и др. Вы­
яснение зависимости скорости реакции от концентрации реагирующих ве­
ществ при прочих равных условиях составляет задачу формальной кинети­
ки. Концентрационные зависимости скоростей реакций v = /(C l3C2,---), на­
зываемые кинетическими уравнениями, неодинаковы для различных реак­
ций.

Скорость процесса определяется тем, по какому пути он проходит. 
Путь этот, как правило, сложен и может быть представлен в виде несколь­
ких простых реакций.

Простая (элементарная) реакция состоит из однотипных элементар­
ных актов, например:
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O fT  + CH3Br -> CH3OH + B r ,
Cl + H2 -^ H C U H .

В простой химической реакции реагенты непосредственно превращаются в 
продукты без образования промежуточных веществ. Простая реакция про­
текает без участия катализатора и не тормозится ингибиторами. Для про­
стой реакции часто существует лишь одно переходное состояние.

В зависимости от того, какие реагенты вступают в реакцию, простые 
реакции делят на молекулярные (участвуют только молекулы), радикальные 
(по крайней мере один из реагентов - атом, свободный радикал или ион- 
радикал), ионные (один или более ионов), реакции возбужденных молекул 
(в фотохимических процессах) и др.

Все химические реакции обратимы в том смысле, что одно­
временно с разной скоростью протекают в прямом и обратном направлени­
ях. Однако при определенных условиях некоторые реакции могут идти 
только в одном направлении до практически полного исчезновения исход­
ных веществ. Такие реакции называются необратимыми или односторон­
ними. Кроме того, необратимо протекает любая реакция, когда хотя бы 
один из продуктов выводится из зоны реакции, например, выпадает в оса­
док, удаляется в виде газа. Для необратимых реакций скорость реакции от 
концентрации продуктов не зависит, поэтому кинетические закономерности 
более просты.

Сложная (многостадийная) реакция состоит из нескольких простых 
реакций - элементарных стадий, связанных друг с другом через реагенты 
или продукты. Характерной особенностью большого числа сложных хими­
ческих реакций, состоящих из нескольких стадий, является образование на 
некоторых стадиях частиц, расходующихся затем в других стадиях. Части­
цы,образующиеся в одних стадиях химического процесса и расходующиеся 
в других стадиях, называются промежуточными частицами. Промежуточ­
ные частицы могут быть неустойчивыми молекулами и ионами (HO2 ),

свободными радикалами (O H yHO2), ионами-радикалами (O 2 ). Если про­
межуточные частицы достаточно устойчивы и способны существовать в 
виде индивидуального вещества, то говорят об образовании промежуточ­
ного вещества.

Сложные реакции по способу, которым простые реакции сочетаются 
в сложный химический процесс, можно разделить на обратимые, парал­
лельные, последовательные и др.

Некоторые химические реакции (термоядерные, фотохимические, 
реакции полимеризации и горения газов) протекают при участии в элемен­
тарных стадиях активных частиц. Активными частицсали являются сво­
бодные атомы и радикачы с ненасыщенными связями. Эти частицы легко 
вступают во взаимодействие с неактивными молекулами, при этом образу­
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ются не только продукты реакции, но и новые активные частицы, которые 
вновь вступают в реакцию. Последовательность повторяющихся элемен­
тарных реакций с участием радикалов, атомов или ионов называется цеп­
ной реакцией. Образование активных частиц в начале реакции требует 
большой затраты энергии. Однако в дальнейшем, благодаря легкости реа­
гирования активных частиц с неактивными, в процесс может включаться 
всё большее число реагентов, и скорость цепной реакции возрастает.

В большинстве случаев химический процесс осуществляется не про­
сто путем прямого перехода молекул исходных веществ в молекулы про­
дуктов реакции, а состоит из нескольких стадий. В качестве примера можно 
рассмотреть окисление ионов двухвалентного железа молекулярным кисло­
родом в кислом растворе. Стехиометрическое уравнение этой реакции за­
писывается в виде

AFe2+ + AH+ + O2 ^  AFe3+ + IH 2O.
Для того, чтобы этот процесс проходил путем прямого взаимодейст­

вия всех исходных молекул и ионов, необходимо соударение одновременно 
девяти частиц, восемь из которых имеют положительный заряд. Такое со­
бытие маловероятно. Более вероятным является протекание приводимой 
ниже последовательности стадий:

Fe2+ +O2^ F e 3+ + <% ,

Q +  H +^ H d 2 ,

Fe2+ + HO2 -*  Fe3+ + HO^ ,

H O l^rH +Z H 1O2 ,

Fe2+ + H2O2 -+ FeOH2+ + О Н ,

Fe2+ + О Н -+FeOH2+,

FeOH2+ + H +Z H 2O + Fe3+.
Ни на одной из приведенных семи стадий не требуется взаимодействия бо­
лее чем двух частиц или (за исключением последней стадии) взаимодейст­
вия одноименно заряженных частиц.

Совокупность стадий, из которых складывается химическая реакция, 
называется механизмом  или схемой химической реакции. Количественные 
характеристики и закономерности протекания химических реакций во вре­
мени связаны с их механизмом.

Для полного качественного и количественного описания химического 
процесса наряду со схемой процесса нужно иметь сведения о той системе, в 
которой протекает изучаемый процесс.

Химическая реакция, протекающая в пределах одной фазы, называет­
ся гомогенной химической реакцией. Если химическая реакция протекает на 
границе раздела фаз, она называется гетерогенной.
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В зависимости от того, одну или несколько фаз образуют исходные 
вещества и продукты реакции, химические процессы могут быть гомофаз- 
ными или гетерофазными. Гомофазным называют процесс, в котором ис­
ходные вещества и продукты реакции находятся в пределах одной фазы. 
Если исходные вещества и продукты реакции образуют более чем одну фа­
зу, такой процесс называют гетерофазным.

Реакция нейтрализации кислоты щелочью является гомогенным го­
мофазным процессом. Окисление углеводорода в жидкой фазе газообраз­
ным кислородом представляет собой гомогенный гетерофазный процесс. 
Реакция гашения извести

когда все три компонента образуют отдельные фазы и процесс идет на гра­
нице раздела воды и CaO, является гетерогенным гетерофазным процессом.

Принято классифицировать реакции по двум признакам: по молеку- 
лярности и по порядку реакций.

По первому признаку реакции отличаются числом молекул, участ­
вующих в элементарном химическом акте. Различают моно-, би- и тримо- 
лекулярные реакции. Элементарных химических актов с одновременным 
участием четырех и более молекул не бывает, так как вероятность одновре­
менного столкновения такого большого числа частиц близка к нулю. Весь­
ма условно реакции разной молекулярности можно было бы представить в 
виде:

Однако в большинстве случаев химические реакции являются совокупно­
стью различных элементарных стадий. Уравнение же реакции и стехиомет­
рические коэффициенты не отражают истинного механизма и молекуляр­
ности реакции.

По второму признаку реакции делятся на реакции первого, второго и 
третьего порядка. Порядком реакции называют сумму показателей сте­
пеней концентраций реагентов в кинетическом уравнении

где Ar- коэффициент пропорциональности, называемый константой скоро­
сти; Су, с2, ...- концентрации реагентов; п {, п2, ...- показатели степеней, оп­
ределяющие порядок по каждому реагенту. В соответствии с определением 
скорость реакции первого порядка

CaO+H1O-+Ca(OH2),

А -+ В  + С - мономолекулярная реакция;

- бимолекулярные реакции;

A + B + C.-+D+...,
2 А + В -+ С +  D+..., 
ЗА —+ В + С+...

- тримолекулярные реакции

V = kcylc%2 ... (V.2)

V= Ar;
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реакций второго порядка -
V = ^c1C2, V' = к 'с \ , v" = к пс2; 

реакций третьего порядка -
v = AX1C2C3, v' = k'c\c2, Vn ^ k ftClC2 и т.д.

Целочисленные значения порядка реакции характерны для простых реак­
ций. Для реакций со сложным механизмом возможны нулевой и дробный 
порядки.

Молекулярность и порядок совпадают только для элементарных ре­
акций. В большинстве же случаев они различны. Правильнее считать моле­
кулярность характеризующей отдельные стадии сложной реакции, а поря­
док же формально отражающим влияние концентраций реагентов на ско­
рость реакции.

15.2. Необратимые одностадийные реакции

Все химические реакции обратимы в том смысле, что одновременно 
с разной скоростью протекают в прямом и обратном направлениях. Однако 
при определенных условиях некоторые реакции могут идти только в одном 
направлении до практически полного исчезновения исходных веществ. Та­
кие реакции называются необратимыми или односторонними. Кроме того, 
необратимо протекает любая реакция, когда хотя бы один из продуктов 
выводится из зоны реакции, например, выпадает в осадок, удаляется в виде 
газа. Для необратимых реакций скорость реакции от концентрации продук­
тов не зависит, поэтому кинетические закономерности более просты. Коли­
чественные закономерности изменения концентрации компонентов в зави­
симости от времени для таких реакций могут быть получены при интегри­
ровании уравнения (V.2) и рассмотрены ниже для реакций первого, второго 
и третьего порядка.

Реакции первого порядка. Необратимыми реакциями первого поряд­
ка являются мономолекулярные реакции разложения при высоких темпера­
турах, например, диссоциация газообразных йода и ацетона:

I2 - + 1+ I,
CH3COCH3 -+ C2Ha + H2 + CO, 

псевдомономолекулярная (при большом избытке воды) реакция инверсии 
сахара:

С пН 220\ I + H2O -> C6Hu O6 + C6Hu O6, 
протекающая в водном растворе, когда концентрация воды в ходе реакции 
остаётся практически постоянной.

Кинетическое уравнение для таких необратимых реакций первого 
порядка имеет вид
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dt
где с - концентрация вступающего в реакцию вещества (йода, ацетона, са­
хара). Разделив переменные и проинтегрировав от t = 0 до t и от начальной 
концентрации C0 до текущей с, будем иметь 

с d r  '

C0 с  О
Учитывая, что константа скорости не зависит от времени и концентрации, 
получим

I n ^  = kt, (V.3)
с

C = C ^ ta, (V.4)
то есть концентрация исходного вещества уменьшается со временем по 
экспоненциальному закону. Если концентрацию оставшегося к моменту 
времени t исходного вещества с выразить через начальную концентрацию 
C0 и  количество распавшегося в единице объёма вещества х

C = C 0 - X y

то уравнения (V.3) и (V.4) примут вид:

In——— — k ty (V.5)
Co--*

X = Cbi 1 -е -* ) .  (V.6)
Из выражений (V.3) и (V.5) видно, что константа скорости реакции первого 
порядка имеет размерность

M=-1--L время
Иногда для характеристики кинетики реакций используют время по­

ловины реакции. Для реакций первого порядка его часто называют време­
нем или периодом полураспада т . По определению при t  = т концентрация 
C - C 0 I I y поэтому

In——— = кту т = 1?^. (V.7)
C0 / 2 к  v '

Для реакций первого порядка период полураспада не зависит от начальной 
концентрации.

Пример I . Период полураспада для некоторой реакции первого порядка 5 часов. Определить, 
сколько исходного вещества разложится за 35 минут и сколько потребуется времени 
для разложения 90 % исходного количества вещества.

Расчеты можно выполнить, используя любое из уравнений (V.3)-(V.6). Для этого 
необходимо знать константу скорости реакции, которую вычислим по уравнению (V.7) 

In 2 0.693



Доля разложившегося за 35 минут вещества (от исходного его количества) составит

— = ( l - e ' fe) = l  -  ¢-2 .3! 'O"3*35 = Of0777.
Co '

Таким образом, за 35 мин разложится 7,77% вещества. Для разложения 90% потребует­
ся

I = T -In -  = ------------- ,In  т = 997 м и н  = 16 ч а с  37 м и н .
к  с  2,31-IO-  0,1 C0

Реакции второго порядка. Реакциями второго порядка обычно явля­
ются бимолекулярные реакции типа 

H2 ■+■ /2  2Я /,
CH3COOC2H5 + NaOH CH3COONa + C2H5OH.

Кинетическое уравнение в этих случаях может быть записано

-Щ -  ̂ k c lC2, (V.8)
Ul

где Ci - концентрация одного из исходных веществ. Константа скорости 
представляет собой скорость реакции при концентрациях реагентов, равных 
единице, размерность её

W !-------1 1 время х концентрация 
В частном случае С\ =  C2 =  с . Уравнение (V.8) принимает вид

- T = fc2’dt
а после интегрирования

0 dr 1

0

I-J- =  Ia. (V.9)
с C0

Время половины реакции г при с = C0 / 2

г = Г - ,  (VlO)Jcc0
то есть обратно пропорционально зависит от начальной концентрации Cq .

При неодинаковых концентрациях реагентов (с\^с2) для решения 
дифференциального уравнения (V.8) необходимо концентрации выразить 
через одну переменную. Рассмотрим в качестве примера реакцию омыле­
ния эфира щелочью:

NaOH+CH3COOC2H5->CH3COONa+C2H5OH.
Введем следующие обозначения: а, b - начальные концентрации ще­

лочи и эфира; х- количество щелочи, прореагировавшей за время t в едини­
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це объема. Тогда концентрация щелочи к моменту времени t с\ = а- х, эфира 
Ci = Ь- х. Если учесть, что 

dci _ dc2 _ dx 
~~df~~~~dF~~dt’ 

то кинетическое уравнение (V.8) принимает вид:

~  = к ( а - х \ Ь - х ) .

Разделяя переменные, получаем уравнение
dx , ,= M t.

(а -  х^Ь -  х)
которое можно проинтегрировать методом рациональных дробей. Запишем 

I _ А В _ Ab + B a - ( А  + В)х  
(а - X̂ b  -  х) а - х  b - х  ( а - х ^ Ь  - х )

Числитель АЬ+Ва-(А+В)х равен единице при любых х, если 
АЬ+Ва= I и A^B=Q.

Отсюда
A=-B, В=\/(а - Ь\А=-Ща-Ь).

Тогда
, dx I t dx I r dx
f / ,  -Vt  T - t J-(a - x ) ( b - x ) a - b  a - x  a - b  b - x

+ const' =

I I I a — x *ln(a -  x ) ----------In (b -  x) + const'   In +const' ~ k t + const".
a - b  a - b  a - b  b - x

Постоянные интегрирования находятся из начальных условий (t =0; х =0)
I , оconst -  const   In—.

a - b  b
Окончательно получаем уравнение

. _ L lnk ^ = to . (V 11)
a - b  (Ib -x )a  v

Пример 2 . Константа скорости омыления эфира 
CHjCOOC2H5 +NaOH -+CH3COONa+C2HjOH 

равна 5,4 л/(моль мин). Сколько граммов эфира прореагирует через 5 мин, если литр 
0 ,1  н раствора эфира смешивается с а) литром 0 ,1  н раствора щелочи; б) тремя лит­
рами OJ н раствора щелочи ?

В первом случае в реагирующей смеси начальные концентрации равны 
c O (C H 3C O O C 2H 5)  =  c O (N a O H )  = °>05 моль/л 

и остаются равными, так как эфир и щелочь реагируют в эквимолярных количествах. 
Поэтому для расчета используем формулу (V. 9)

-  = — + & = — + 5,4-5 = 20 + 27 = 47;
С Cq 0,05

концентрация эфира через 5 минут 
•с -  0,021 моль/л.
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Масса прореагировавшего эфира 
m=MV{cQ - с),

где V- объем раствора, л; M -  молекулярная масса эфира. 
m=88-2(0,05-0,021)=5,1 г.

Во втором случае начальные и текущие концентрации реагирующих веществ 
разные, поэтому расчет ведем по формуле (V.11). Начальные концентрации щелочи и 
эфира

Таким образом, концентрация эфира через 5 мин 
с-Ь-х~0,025-0,020=0,005 моль/л, 

а масса прореагировавшего эфира
88-4(0,025-0,005)=7,04 г.

Реакции третьего порядка. Примером реакции третьего порядка 
может служить тримолекулярная реакция, если взаимодействующие моле­
кулы разнородны. Кинетическое уравнение имеет вид:

Для времени половины реакции после подстановки в формулу (V.13) ?=ги 
C=CqJ2 получаем

Следовательно
I , (0,075-^)0,025 ,

--------------- In--------------------= 5,4 х 5;
0,075-0,025 (0,025-х)0,075

Рассмотрим простейший случай Ci=̂ Ci=Cj=Ci когда

(V.12)

Интегрирование уравнения (V.12) после разделения переменных

приводит к выражению

(V.13)

3 (V.14)

216



15.3. Сравнение кинетики реакций разного порядка

Сравнивать скорости реакций разного порядка можно, например, по 
характеру зависимости “относительной концентрации” вступающих в реак­
цию веществ (с/с0) от времени, определяемого в долях времени половины 
реакции (г/г).

Для реакции первого порядка кинетическое уравнение 1п(со/с)Н& мо­
жет быть приведено с учетом выражения к=\п2/тк виду

—1п2 = I n -  или — = 2
Г  С  Cq

После преобразования кинетиче­
ского уравнения (V.9) для реакции 
второго порядка (случай одинаковых 
концентраций реагентов) с учетом ра-

. Iвенства к  = —  получим

( V I 5)

С/Со

с0т
I (V.16)

Co 1+ 1  
г

Для реакции третьего порядка 
подстановка в уравнение (V.13) выра­
жения для константы скорости 

3 приводит к соотношениюк =
2 C q T  

С

Co

I

J l  + 3 -  
V т

(V I7)

Рис. V.1, Изменение относительной 
концентрации с/со со временем для ре­
акций первого (I), второго (II) и третье­
го (Ш) порядка

Представим полученные уравнения (V.15)-(V.17) графически. Для 
этого вычислим значения с/с0 при некоторых значениях t/т (табл. V.1) и 
построим график (рис.У.1). Как видно из графика, на начальных стадиях 
(до времени половины реакции) быстрее протекают реакции более высоких 
порядков, а затем наоборот.

Таблица V.1
Изменение относительной концентрации исходных реагентов 

с/со со временем t/x для реакций I, П и Ш  порядков

t/т 0 0,5 I 2 3 4 5
I I 0,707 0,500 0,250 0,125 0,062 0,031

с/со II I 0,667 0,500 0,333 0,250 0,200 0,167
III I 0,632 0,500 0,378 0,316 0,277 0,250
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15.4. Экспериментальное определение порядка реакций

Большинство химических реакций идут по сложному механизму и сум­
марное уравнение не определяет порядка реакции. Например, судя по уравне­
нию, процесс распада

2 N 2O5 -+ANO2 + O2 
должен быть реакцией второго порядка. В действительности же скорость про­
текания этой реакции описывается уравнением первого порядка. Это объясня­
ется следующим механизмом протекания реакции:

N 2O5 —> N 2O2 + O2,
N 2O j-+ NO + NO2t 
N O + N 2O5 ^  ^NO2.

Если просуммировать элементарные стадии, то получим стехиометрическое 
уравнение реакции распада N 2O5. Первая из приведённых стадий идёт более 
медленно, чем две другие. В подобных случаях справедливо очевидное пра­
вило: если в сложном процессе, состоящем из нескольких последовательных 
превращений, одно идёт значительно медленнее других, то скорость всего 
процесса определяется скоростью именно этого медленного превращения. В 
нашем примере первая элементарная стадия является мономолекулярной ре­
акцией первого порядка, поэтому суммарная реакция также протекает как ре­
акция первого порядка.

Существуют несколько методов определения порядка реакции по опыт­
ным данным.

Метод подбора кинетического уравнения. Для использования этого 
метода необходимо иметь опытные данные об изменении концентрации реа­
гентов со временем:

время 0 *1 h *з
концентрация Po cI ¾ Рз ...

Подставляя опытные значения ц и с/ в кинетическое уравнение реакции пер­
вого порядка, вычисляют несколько значений константы скорости. Если вы­
численные величины констант примерно одинаковы и отклонения их от 
среднего значения лежат в пределах ошибок опыта, то можно считать, что 
исследуемая реакция имеет первый порядок. Если же вычисленные значения 
констант скорости сильно различаются, то аналогичные расчёты выполняют­
ся по кинетическому уравнению реакции второго порядка и т. д.

Графический метод. Кинетические уравнения реакций разного поряд­
ка могут быть преобразованы в линейные зависимости в соответствующих 
координатах. Если на графике в этих координатах экспериментальные точки 
хорошо апроксимируются прямой линией, то выбранное уравнение справед­
ливо и определяет порядок реакции.
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Из уравнений (V.3), (V.9) и (V.13) следует, что линейная зависимость 
для реакции первого порядка должна быть в координатах Inc -  t, второго

порядка - в координатах j /  - t, третьего порядка - в координатах ~ t

По наклону прямой можно определить величину константы скорости реакции.
По времени половины реакции. Метод основан на том, что время поло­

вины реакции различного порядка г по-разному зависит от начальной концен­
трации C0 . Из уравнений (V.7), (V.10) и (V.14) следует, что для реакции перво­
го порядка T = I n l I k  и не зависит от (¾; для реакции второго порядка 
T=II(Iccq) и  обратно пропорционально C0 ; для реакции третьего порядка

Л •■у
т = 3 / (IkcQ ) и обратно пропорционально Cq .

Для реализации этого метода необходимо поставить два опыта с разны­
ми начальными концентрациями реагентов. Если обозначить данные первого 
опыта через Cq и  i , а второго Cq и т", то для реакции первого порядка 
т! = Tff, для реакции второго порядка

^  = Д  (VI. 18)
т" Cj

для реакции третьего порядка

(VI. 19)
т" (<&)

Метод Вант - Гоффа. Этот метод используется при изучении кинети­
ки сложных многомолекулярных реакций 

Vj / I j  + V2 Aj —̂  V jA 2 + V^ A^, 
скорость которых, в общем случае, определяется уравнением

V =  Jccn/ 1 Cn/ 2 .А\ A2
Экспериментальное определение порядка реакции п - п Ах +пЛ̂  осложняется 

тем обстоятельством, что из-за V1 ф V2 , по мере протекания реакции, изменя­
ется соотношение между концентрациями реагирующих веществ сА / C j2 .

Однако, если начальные концентрации реагирующих веществ равны 
cOAj = cOA2 =CQy TOb начале реакции

* = 1сс”А1+ПЛ2 =кс$,
так как изменения концентрации ещё незначительны.

Для реализации метода необходимо поставить два опыта с разными на­
чальными концентрациями Cq и Cq и  вычислить средние скорости для не­
больших промежутков времени t' и t" по экспериментально найденным ма­
лым отклонениям концентрации любого из реагентов от начальной 
H e '  = c ’ - C q  И  A c "  =  с" -  Cq .
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Средняя за время V  начальная скорость в первом опыте 
у' = -Ac' / 1' = Ic(Cq ) " , во втором опыте - v" = -  Ac" / Г  = &(с#)и, а их отноше­

ние v '/v "  =(cq /Cq)” .
Таким образом, порядок реакции

4 1% -) (V.20)

Если при постановке опытов t' = t", то уравнение (V.20) преобразуется к виду 

. - ¾ = ! .  (V ^ ,,4¾)
Пример 3. В некоторой реакции при изменении начальной концентрации от I до 3 

моль/л время половины реакции уменьшилось с 3 часов до 20 минут. Каков порядок этой 
реакции и чему равна константа скорости 7

Поскольку время половины реакции зависит от начальной концентрации, то она не 
является реакцией первого порядка. Если бы исследуемая реакция была второго порядка, 
то выполнялось бы соотношение (V.18). В нашем случае 

г' 3 х 60 Cn 3—   — 9  ̂  — _ _ _ з
г" 2 0  ^  I

то есть реакция не второго порядка. Проверяем справедливость соотношения (V.19)
И _ 9 _ ( £ ^ _ з1 _ 9
г" (Cb)2 I2

Исследуемая реакция является реакцией третьего порядка, поэтому константа скорости
3 3 ~2

k' =  7  = -----------=- = 8,333 -IO" 3
2 т'(сЬ) 2 х 180 х  I 2

3 3
к" = ---------------------------= 8,333 -IO" 3

2 т”(сЬУ 2 х 20 х З2
Пример 4. Оксид азота NiOs хорошо растворяется в жидком четыреххлористом 

углероде. Даже при незначительном нагревании такого раствора с заметной скоростью 
протекает реакция разложения

при этом один из продуктов остается в растворе, а другой (кислород) из-за очень низкой 
растворимости практически полностью удаляется из раствора, поэтому реакция необ­
ратима и протекает до полного разложения NiOs- Результаты исследования кинетики 
разложения при 4(fC приведены в таблице. Определять порядок реакции. Вычислить кон­
станту скорости и время половины реакции. Определить время разложения 5 и 85% ок­
сида NiO5 . Какая часть NiOs разложится за 2 0  минут ?

Начальная концентрация N2O5 в растворе определяется по объему выделившегося 
после завершения реакции кислорода с учетом стехиометрических коэффициентов

с -Cr,-  — ^ ________________________ у(№) _  const ■с(1*0) - cO -  у  -  у  K P v Oi  ~  c o n s t  v O2 >
р-р
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где TIq7 -  число молей выделившегося кислорода после завершения реакции; Vp,p - объём 
раствора, который можно считать постоянным; Pq2 и T -  давление и температура, при

Время t ,  м и н 0 20 40 60 80 100 00

Объем выделившегося
v(0 з кислорода >о2 > с м

0 11,4 18,9 23,9 27,2 29,5 34,8

(*) (0 V — V kO2 v O2
34,8 23,4 15,9 10,9 7,6 5,3 0

1 0 - l n [ v f - V ^ ] 35,5 31,5 27,7 23,9 20,3 16,7 -

[ V f - ^ r 1-IO2 2,87 4,27 6,29 9,17 13,16 18,87 -

I v f - V ^ F 2 -IO3 0,826 1,83 3,96 8,42 17,31 35,60 -

Текущая концентрация NiOs в растворе составит

С учетом полученных соотношений интегральные кинетические уравнения (V.3), (V.9) и
(V.13) для реакций разного порядка при-

10.|п[\4*> -V%] 

- yO25F 1 ‘1°2
VpAtJ r 2-IO3

менительно к использованной методике 
эксперимента запишутся следующим об­
разом:
Inc = + Inc0,

r(0

-  = Jfc2/ + -  
с C0

I
v £ } -  Kco

= const ■ k-,t +
'Oy

1 I
2 “ + 2 >

C C0

I
iv g ’- v g f  "3> f

Таким образом, для определения 
порядка реакции по опытным данным 
следует построить график зависимостей от
времени величин

= Iconst2 ■ k3t +■ I

(а)

(Ь)

(с)

t, мин.

Рис. V.2. Определение порядка реакции и 
константы скорости:

I-расчет по уравнению (а); 2- (Ь); 3- (с)

W ^ - v g l ' . ^ - v g Y 2.
Их значения приведены в таблице, а гра­
фики - на рис.У.2. Как видно процесс тер­

мического разложения NiOs в растворе является реакцией первого порядка, его кинетика 
хорошо описывается уравнением (а). Константа скорости этого процесса равна взятому с
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обратным знаком угловому коэффициенту прямой I на рис. V.2 и определяется по значе-
3,55-1,67 1,88 I

ниям координат, например, крайних точек = 0,019 .

Время половины реакции т =\п2/к\=36,5 мин.
После разложения 5% исходного количества NiOs текущая концентрация составит О,95со, 
а 85% - 0,15со, поэтому необходимое для этого время

W W toS b = 2'7

= ^ i b ln а Ь = 9 ,-8л,“"
Доля NzOi, разложившегося через 120 мин, определяется так:

In— —  = kxt\ 1п(1 -  х) = -k xt = -0,019 х 120 = -2,28;
cO -  xcO

л
I - J

1-х  = е~2Л* = 0,102; х = 0,898 или 89,8%.

16. КИНЕТИКА СЛОЖНЫХ РЕАКЦИЙ

16.1. Обратимые реакции

В общем случае при выводе кинетических уравнений необходимо учи­
тывать протекание как прямой, так и обратной реакции, которые идут одно­
временно и независимо друг от друга. Это приводит к более сложным кинети­
ческим уравнениям. Рассмотрим реакцию первого порядка

кл
А' В. 

к2

Скорость её равна разности скоростей прямой и обратной реакций, характери­
зуемых константами скоростей Zc1 и к2,

t̂ jj-  = кхсА - к 2св . (V.22)

В состоянии равновесия скорость реакции равна нулю, а концентрации реа­
гентов оказываются равновесными и с%. Из уравнения (V.22) следует, что

к I Cd
Ti  = - T  = X, (V.23)
к 2 C pa

где К  - константа равновесия реакции.
Если начальные концентрации веществ A ylB равны а и b соответствен­

но, а увеличение концентрации вещества В за время t равно х, то
сА = а -  х, св =Ь + х, и уравнение (V.22) принимает вид:

~  -  ki(a  -  х) -  к2(Ь + х).
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Приведём последнее уравнение к виду

* , (*1 + *г)( Ь г = М _ 4  (v.24)
dt 1 2 \  Icl + к2 '

Величина

k I  SI А—  а  — о 
к ха  -  к 2Ь _ к 2 _ К а - Ь

k I k I k I _j_ j К  +1
= а

постоянная при неизменной температуре для заданных начальных условий 
реакции. Тогда после разделения переменных в уравнении (V.24) получим

- ^ -  = {kx+k2)dt. 
а - х

После интегрирования в пределах от 0 до х и от 0 до t получим

In——— = (^1 + k2^t. (V.25)
а - х

Сумма {k \+ k2) может быть найдена, если известна величина х  к моменту t 
и значение а. Учитывая, что К  = Jfc1 / к2 , можно рассчитать каждую из кон­
стант скорости к1 и к2 .

Аналогично рассматриваются обратимые реакции более высоких по­
рядков, при этом получаются громоздкие интегральные кинетические урав­
нения.

16.2. Параллельные реакции

К параллельным относятся реакции, в которых одни и те же исходные 
вещества могут реагировать с образованием различных продуктов реакции. 
Например, при нагревании бертолетовой соли одновременно идут две реак­
ции с разными скоростями

2 KCl + 3(¾,
6КСЮ3

3 -> 3 KClO4 + KCl.
Рассмотрим простейший случай двух параллельных необратимых 

реакций первого порядка

Л—-—>C+D. 
k2

Обозначим а - начальную концентрацию вещества А; х  - уменьшение кон­
центрации вещества А за время t; X i  и X 2 -  концентрации веществ В и С, об­
разовавшихся к моменту времени t, причём Xj ĵc2= х. Скорость превраще­
ния вещества А

dx dx I dxtj



Скорость первой реакции

^ l  = * l( a -* ) ,  (V .27)
at

второй

^  = Ic1(C -X ), (V.28)
at

где (<я-х) - концентрация вещества А к моменту времени t; Jcl к  к2 - констан­
ты скорости рассматриваемых реакции. Подставляя выражения ( у .21) и 
(V.28) в уравнение (V.26), получим

—  = кх{а -  х) + к2(а -  х) = (Ar1 + к2)(а -  х). 
at

После интегрирования получаем

I n - ^ -  = (Arj + k2)t. (V.29)
а - х

Это уравнение отличается от кинетического уравнения (V.5) для необрати­
мой реакции первого порядка тем, что в нём стоит сумма констант скоро­
стей параллельных реакций.

Уравнение (V.29) позволяет экспериментально найти сумму констант 
скоростей (A1 +A2). Для экспериментального определения каждой константы 
A1 и A2 необходимо учесть следующее. После деления выражения (V.27) на 
уравнение (V.28) получим 

dx I _ A1 
dx 2 к2

а после интегрирования в пределах от О до X1 и от О до X2 имеем

= ^i-. (V.30)
xI h

Определив экспериментально Xj и X2 к моменту времени t, можно найти 
отношение Jcl Ik1, что позволяет при известной сумме A1 + A2 рассчитать 
каждую константу A1 и A2.

Пример 5. Разложение изопропилового спирта в водном растворе в присутст­
вии катализатора является совокупностью трех параллельных реакций

*, C3H6O+ H2I
* *1*. С,Н(1+Щ0

C3H7OH —W 6 2
а - х  i3 C3H8 + ^O2T 

> *з
В одном из опытов, когда в начальный момент времени в растворе был только изопро­
пиловый спирт с начальной концентрацией Со=а, через 4,3 с были измерены концентра­
ции реагирующих веществ (а-х)=27,4; Xi=7,5; х =8,1 и Xs=J, 7ммоль/л.
Вычислить константу скорости каждой реакции.

224



Рассуждая так же, как при выводе уравнений (V.26) - (V.30), получим

= кх(а-х)
CU 

<&г 
dt

= к2 (а-х)  

= Аз(а-х)

*L
Ao

dx

h .
*2

— =(*!+*2+*3Хв-*);

In- = Ja.dt
X  =  X1 +  X2 +  X3

Тогда будем иметь
х=7,5+8,1+1,7=17,3 ммоль/л; а - 27,4+ 7,3=44,7 ммоль/л;

I а I 44,7 .
Ar = -In ------ = —:1 п -г -  = 0,1138 сt а - х  4,3 27,4

Далее, решая систему трех уравнений

к = A1 + A2 + Ar3 = 0,1138
Ar. X1 7,5-L = -L = - i-  = 0,926
A2 X2 8,1
ч Xl_ 7̂ 5 

X3 1,7 = 4,412

кп =

А. +-
0,926 ’ 3

0,926 4,412

4,412’

= 0,1138.

получим А] =0,0493; А2=0,0533; kj=0 ,01 12 с'

16.3. Последовательные реакции

Последовательные реакции протекают с образованием неустойчивых 
промежуточных веществ с ограниченным временем жизни. Если скорости 
элементарных стадий образования и распада промежуточных веществ со­
измеримы, то нельзя скорость суммарного процесса определять по скоро­
сти наиболее медленного этапа.

Рассмотрим случай последовательного перехода вещества А сначала 
в промежуточный реагент В, который превращается в продукт С. Для про­
стоты предположим, что все процессы являются реакциями первого поряд­
ка и протекают в реакторе объёмом I л. Тогда к моменту времени t

А —^ - » В ———> С
t = 0 а 0 0
t а - х  х - у  у  

Здесь а - начальное число молей исходного вещества; х  - число молей этого 
вещества, распавшихся ко времени I, у  - число молей продукта, образовав­
шихся к этому же времени. Скорость реакции превращения А характеризу­
ется уравнением

—  = к] (а - х ) .  
dt '

После разделения переменных и интегрирования получим
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In—~— = k\t, 
а ~ х

— = / 1 f . (V.31)
а - х

Из выражения (V.31) концентрация вещества А к моменту t

[А] = а ~ х  = ае 1 , (V.32)
а количество прореагировавшего вещества А -

х = а (1 -е  1 ). (V.33)
Скорость превращения промежуточного вещества в конечный продукт

f - * * ( * - , )

и с учётом уравнения (V.33) получаем дифференциальное уравнение

^  + И2у  = к2а (1 -е~ к' ’). (V.34)
at

Проинтегрируем его, приравняв правую часть нулю,

^ - + к 2у  = 0, 
at

\ny = - k 2t + \nU, у  = ие~к2‘. (V.35)

Здесь InU - постоянная интегрирования. Так как в уравнении (V.34) правая 
часть - некоторая функция времени, то и величину U в уравнении (V.35) 
следует считать зависящей от времени. Продифференцируем уравнение 
(V.35) по времени

± ^ f h ' -H 1U f h '.
Л  л

dyПолученные значения у  и —  подставим в формулу (V.34)
dt

dU -k i t 1 ~̂ 2 t -к) 1- k 2Ue 2 +k2Ue 2 = к2а ( \ - е  1 ).

Отсюда

= к2ае 2 - к 2а е ^7

U = k 2a j ekltdt -  k2a j е^к2~к^  dt + const,

U  = aek l t  —— ае^к2~к^ ( + const/ (V.36)
к2 - к \

Подставив выражение (V.36) в уравнение (V.35), получим

226



k?a -* \t  -k2 t
у - a ----- i— e +const e . (V.37)

Постоянную интегрирования находим из начальных условий (t=О, >*=0) 
клаconst = — 1— . 

кг - к х
Подставив значение постоянной интегрирования в уравнение (V.37), полу­
чим для концентрации конечного продукта

г , к", -к\ t к\ -kj t
С = ^  = 0 ( 1 - - 0 -  е + -T jl-T* )■ Cv 3 *)

к2 - к х к2 - к х
Концентрация промежуточного вещества В определяется с учётом уравне­
ний (V.33) и (V.38)

Г d1 krCt , ~ l̂ t t[В\ = х - у  = — -1- ~ (е . - г  ). (V.39)
«2 —

Уравнения (V.32), (V.38) и (V.39) показывают, что концентрация ис­
ходного вещества А монотонно уменьшается со временем от а  до нуля, 
концентрация конечного продукта С возрастает от нуля до а, а промежу­
точного продукта В - изменяется от нуля до нуля, принимая при некотором 
времени максимальное значение. Для вычисления концентрации реагентов 
в любой момент времени необходимо знать значения констант скорости кх

и к2 . Если использовать соотношение —  = к  и отношение —, то для реак-
кх т

ций первого порядка можно получить универсальные расчётные уравнения
и графики - номограммы для разных к. Действительно для реакции первого
порядка А -+  В  время половины реакции определяется выражением

1п2 , I .г = — , Ar1 = — 1п2,
K1 г

поэтому

fcjf = ln2 '/ r , е*1'  = 2 '/г . (V.40)

Величина е klt определится, следовательно, выражением
—к? t —кк\ t L*/».

е - е  =2~Шт. (V.41)
С учётом выражений (V.40) и (V.41) уравнения (V.32), (V.38) и (V.39) могут 
быть записаны следующим образом:

1 4  = 2~ '/г, (V.42)
а

И  = —  (2~'/т -  2~Ыт\  (V.43)
а к - 1
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£ 1 = 1  L . 2- ' /r + - i _ 2 - * f/r (V.44)
a к - 1 Ar-I 

Для иллюстрации практического использования этих уравнений рассмот­
рим случай, когда fc=2. Имеем

Ё1.2-tlx S-ШХ

£ 1  = I -  21_//г + TTltlx .

(V.45)

(V.46)

Вычислим по уравнениям (V.42),(V.45) и (V.46) относительные концентра­
ции реагентов при нескольких значениях 11 г (табл. V.2).

Таблица V.2
Изменение концентрации реаг ентов А, В и С со временем при к=1

IZr 0 0,5 I 2 3 4
I А]/а I 0,707 0,500 0,250 0,125 0,062
1В] I а 0 0,207 0,250 0,188 0,109 0,058
[С\/а 0 0,086 0,250 0,562 0,766 0,879

Рис V.3. Изменение концентрации реаген­
тов во времени при кг-2

\-\A\icr, 2-Ш]/а; 3-[С]!а

т
dt

По данным табл. V.2 по­
строим график - номограмму 
(рис. V.3). Анализ кривой 3 пока­
зывает, что она имеет точку пере­
гиба в момент времени, соответ­
ствующий максимуму на кривой 
2. В этот момент скорость образо­
вания конечного продукта наи­
большая (скорость определяется 
наклоном касательной к кривой
3). Время, соответствующее точке 
перегиба и максимуму на кривой 
2, можно найти из условий экс­
тремума зависимости концентра­
ции вещества В от времени (V.39)

~ ̂ Vmax I =  Q #

(V.47)

кла

Отсюда
t=L

In

l-a-—(k2e ^ irax - к \ е

In к
max Ar2 -Ari Ar1( ^ - I )

Подставив выражение (V.47) в уравнение (V.39), получим
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k - l
(VAS)

с  1_  к \
к—I  к—I

Л  J

Видно, что максимальная концентрация промежуточного вещества В  опре­
деляется начальной концентрацией исходного вещества А и  отношением 
констант скоростей. В нашем примере при к=2 из уравнения (V.47) имеем 

1п2 Г„
^max , *■>

h
=  1.

Относительная максимальная концентрация [ ^ lmax Io  в этом случае

[ 4Jmax _  2~*
а

-  2~2 = 0,25.

Из анализа уравнения (V.48) следует, что для увеличения [^ jmax (часто на 
практике таким образом необходимо вести процесс) необходимо умень­
шать к. Зависимость [# ]шах от отношения констант скоростей к можно 
рассчитать по уравнению (V.48) (табл. V.3).

Таблица V.3
Влияние величины к на максимальную концентрацию вещества В

к 0 ,5 2 3 4 10

[^ lm a x  '•а 0 ,5 0 0 0 ,2 5 0 0 ,1 9 2 0 ,1 5 7 0 ,0 7 7

Если к г »  к\, то [б ]тах очень мала, в этом случае скорость всего процесса 
будет определяться скоростью первой стадии. Если кг «  к\, то скорость 
будет определяться второй стадией. Первая стадия идёт быстро, и через 
короткий промежуток времени после начала реакции концентрация веще­
ства В становится большой.

16.4. Метод квазистационарных концентраций

Многие сложные химические взаимодействия являются совокупно­
стью параллельных и последовательных реакций. Строгое математическое 
описание кинетики таких процессов часто заменяют приближёнными рас­
чётами по методу квазистационарных концентраций, предложенному Bo- 
денштейном. В основе метода лежит допущение, что при установившемся 
(стационарном) процессе концентрации промежуточных веществ постоян­
ны.

В общем виде это можно проиллюстрировать на примере рассмот-
к  кренных ранее последовательных реакций А — — 2—>С.  В этом слу­

чае следует ожидать, что метод квазистационарных концентраций должен 
дать хорошие результаты, когда k j » k \  и, следовательно, мала не только
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концентрация промежуточного вещества В, но близка к нулю и скорость 
изменения этой концентрации.

Применим метод стационарных концентраций к описанию кинетики 
такого процесса. Используя знакомые нам обозначения

А —^ В —^ С  
t= 0  а О О 
t а - х  х - у  у  

и допущение метода, запишем
d[B\ _ d { x - y )  _ dx dŷ

dt dt dt dt
Это соответствует равенству скоростей разложения исходного вещества А 
и образования продукта С

^  = Icl(U -X ), (V.49)

^ -  = к2( х - у ) ,  (V.50)
dt
кх{а - х )  = к2( х -  у).

Отсюда для концентрации промежуточного вещества получаем

[В] = х - у  = ^ -(O -X ).  (V.51)
к 2

Концентрация исходного вещества ( я - х )  находится интегрированием 
уравнения (V.49)

-Ь\ *а - х  = ае (V.52)
Подстановка формулы (V.52) в уравнение (V.51) даёт для концентрации 
промежуточного вещества

[B] = x - y = a ^ e ~ ki‘ (V.53)
к2

или для относительной концентрации

И  = ½-*"*1 '  (V.54)
а к2

Из выражения (V.53)
к\ -ki t у  = х - а — е
к2

Подставляя в последнюю формулу величину * из уравнения (V.52), полу­
чим для концентрации продукта

[С} = у  = а
г кх + к2 -кх Л

I —   - е
kI

или
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и = 1
к\ + Jcj f (V.55)

-к, ( \-t/TСделав уже известную нам замену е на 2 (уравнение V.40) и обо­
значив к=кт/к\, запишем выражения (V.54) и (V.55) в виде 

[Д] = IT tlt

И
(V.56)

(V.57)
а к

Полученные методом квазиста- 
ционарных концентраций урав­
нения (V.56) и (V.57) отличают­
ся от точных формул (V.43) и 
(V.44), выведенных ранее для 
тех же последовательных реак­
ций с учётом изменения со вре­
менем концентрации промежу­
точного вещества.

В табл. V.4 и на рис. V.4 
представлены результаты расчё­
тов концентраций промежуточ­
ного вещества и продукта по 
уравнениям строгого кинетиче­
ского описания последователь­
ных реакций (V.43) и (V.44) и по 
уравнениям метода квазиста- 
ционарных концентраций (V.56) 
и (V.57).

Анализ полученных дан­
ных показывает, что метод ква- 
зистационарных концентраций 
даёт неверные результаты в на­
чальные моменты времени, ко­
гда изменение концентрации 
промежуточного продукта зна­
чительно и его нельзя прирав­
нять нулю. Промежуток време­
ни, когда применение метода неправомерно, сокращается с ростом к - от­
ношения констант скорости распада и образования промежуточного веще­
ства. При больших значениях к мала не только концентрация [Д ], но весь-

Рис. V.4. Сравнение точного и приближён­
ного расчётов кинетики последовательных 
реакций: 
а)А=2; б) A=IO;
1 , 2 - Ш  1£1 - расчёт по точным урав- 

а ’ а 
нениям (V.43), (V.44)l;
Г, 2' - расчёт по уравнениям (V.56) и (V.57)
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ма незначительно и изменение её и метод квазистационарных концентра­
ций даёт практически верные результаты (рис. V.4, б).

Таблица V.4
Изменения концентраций веществ B u C co  временем при разных к, 

вычисленные по уравнениям (V.43) и (V.44) - [В}/а и \C\la и по уравнениям (V .65)
и (V.66) - [В]'/а и [q V a

t/%
к И/а 0 0,5 I 2 3 4
2 [В}!а 0 0,207 0,250 0,188 0,109 0,058

[В]'/а 0,500 0,353 0,250 0,125 0,062 0,031
[Qla 0 0,086 0,250 0,562 0,766 0,879
IQ'/a -0,500 -0,061 0,250 0,625 0,812 0,906

1 0 [В]/а 0 0,075 0,055 0,028 0,014 0,007
[В]'/а 0 ,1 0 0 0,071 0,050 0,025 0,013 0,006
[Qla 0 0 ,2 2 0 0,444 0,722 0,861 0,930
[Q'/a -0 ,1 0 0 0 ,2 2 2 0,450 0,725 0,862 0,931

Пример 6. Используя метод квазистационарных концентраций, проанализиро­
вать кинетику сложной реакции синтеза бромистого водорода 

Hi+Вг2~>2НВг, 
для которой экспериментально установлен механизм:

Br-, * Br + Br,
kS

кBr + Hj-j ^  HBr + Н,
*4

H + Br1 -½ -+  HBr + Br, 
и установлено следующее кинетическое уравнение 

d[HBr] к[Н21 Щ }  
dt ~ , [HBr\ fV 58)

+ т [Вг2)
Как видно, синтез бромистого водорода представляет совокупность трех после­

довательных реакций, в результате которых образуются промежуточные вещества - 
атомарные бром и водород. Константы скоростей этих реакций k\, hi и kj Кроме того, 
две из этих реакций являются обратимыми и константы скоростей обратных реакций £4

и к$.
Запишем скорости изменения концентраций продукта и промежуточных ве­

ществ:

= кг[В г\н2] + к,[н\Вг2\ -  кЛ[Н\НВг\, (V.59)

^  = M  Яг][и21 -  *,[ Я][ Яг2 ] -  *4[ /Л  ffiir], (V.60)

^=к\въ)-фг\н2}+ь\н\вг2)+Цн1нвг]-къ\вг?. (V61)
В соответствии с принятым допущением для промежуточных реагентов
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4 н ] л 4вг]  л- L J  = O, - ^ -  = 0. (V.62)

Тогда из уравнений (V.60) и (V.61) с учётом равенств (V.62) получаем

къ[Вг2] + к4[НВг)’

[5r] = |^ - [ 5 r 2]. (V.64)

П о д с т а в л я я  выражение (V.64) в уравнение (V.63), имеем

к ^В г^Ц Н В г]  (V65)
Теперь можно подставить стационарные концентрации [Я] и [Вг\ из выражений 
(V.64) и (V.65) в уравнение (V.59) для скорости образования HBr. Для упрощения пре­
образований поступим следующим образом. Вычтем из уравнения (V.59) выражение 
(V.60) с учётом условия (V.62)

~ ~  = 2кг[н \в г2\

Подставим в эту формулу выражение (V.65)
cf{HBr\ 2к2к2 ̂ jki / к5 [//2 \Вг2 \\1[Вг2 ] 

dt ~ къ\Вг2] + к4[НВг) '

После деления числителя и знаменателя на &3[йг2] получим уравнение 

4 Н В г \ 2к2^к \ 1к5[н 2]Ж въ \

—  I - <V66>

которое после введения обозначений
к2к2 Jk lTk5 -  к, т~ = гп
к з

принимает вид эмпирического уравнения (V.58).
Рассмотренный пример иллюстрирует применимость метода квазистационарных 

концентраций к описанию кинетики реакции синтеза HBr, что объясняется высокой 
реакционной активностью атомарных водорода и брома. По этой причине малы не 
только их концентрации, но и производные концентрации H  и Br по времени мало от­
личаются от нуля, что и соответствует допущению о неизменности во времени концен­
траций промежуточных веществ.

17. ЗАВИСИМОСТЬ СКОРОСТИ РЕАКЦИИ PT ТЕМПЕРАТУРЫ

За редким исключением скорость химической реакции весьма сильно 
зависит от температуры: константа скорости увеличивается с ростом тем­
пературы. Существуют два соотношения для определения зависимости 
скорости реакции от температуры.
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Согласно правшу Вант - Гоффа при повышении температуры на 10° 
скорость реакции увеличивается в одно и тоже число раз:

^±10-  = у, — = у  ИТ. д . ,  

k T к Т +\0

ZkzZI ь LI
- Ъ -  =  у  10 ? КТ+АТ _ у  10  ̂ (V .67)
kTl kT

где к  - константы скорости при разных температурах; у - температурный 
коэффициент скорости или константы скорости. Для разных реакций у - 
величина разная и для умеренных температур у=2...4.

Это правило приближённое. В действительности у изменяется с тем­
пературой. С повышением температуры коэффициент у уменьшается, по­
этому его можно считать постоянным в узком температурном интервале.

Пример 7. В некоторой реакции первого порядка вещество разлагается на 30% 
за 35 минут при 25X1 и за 15 минут при 40X. Считая справедливым правило Вант- 
Гоффа, вычислить температурный коэффициент.

Согласно уравнению (V.67) имеем 
, 313-298
ЬЗГ = у 10 =у1.5
*298

Константы скорости вычисляем по уравнению (V.3)
I , с0 In1,429 , , In 1,429

*3|3 = 15 (Г7^ = —~  = 0,0238 мин ; *298 = ~  '35 = 0,0102 мин .

Тогда получим у -

С. Аррениус показал, что зависимость константы скорости реакции от 
температуры может быть выражена уравнением 

d in k  = E 
RT2

где E - энергия активации реакции (смысл её будет раскрыт ниже).Приняв, 
что E не зависит от температуры, и проинтегрировав уравнение (V.68), 
имеем

E
Ink = ------ + const, (V.69)

RT
после потенцирования получим выражение

-JL
k = k'e RT, (V.70)

которое отражает сильную (экспоненциальную) зависимость константы 
скорости от температуры. Энергия активации положительна, из уравнений 
(V.68)-(V.70) следует вывод о возрастании константы скорости с темпера­
турой.
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Уравнение Аррениуса (V.69) представляет линейную зависимость в 

переменных In*- у ,  поэтому удобно экспериментальные данные по влия­

нию температуры на скорость реакции представлять графически прямой в 
этих координатах (рис. V.5). По углу 
наклона этой прямой определяется 
энергия активации

E = -R -  tg a .
Для оценки энергии активации 

по результатам двух опытов исполь­
зуется выражение, получающееся 
интегрированием уравнения (V.68) в 
пределах Iel -Ie2 и Ti-T 2:

= EiT1 -  T1) (V.71) Рис. V.5. Зависимость скорости реакции 
от температурыJcl RT1T2 

С помощью последнего уравнения 
можно определить зависимость коэффициента Вант-Гоффа от температу­
ры. Подставляя

У _  *7410 
кт

и соответствующие температуры в уравнение (V.71), получим

h f e t a - h y - I f I - U -  10Е .
R \ T  T + iOJ RT(T +10)

Пример 8. Период полураспада вещества по реакции первого порядка при 
Тг-80°С гi=95 мин., а при T2=200 qC vf=4 мин. Вычислить энергию активации и темпе­
ратуру Ti, при которой время половины реакции г3=20 мин.

С учетом уравнений (V.7) и (V.71)
*2 t I - т> Е Л  I 
*1 T2

Ч |па = £ / 1 _  ±3 
* ,  T3 ’ T3 R kT1 т /

По первому из этих уравнений рассчитываем энергию активации

Тогда

E =
RTTV l T1 8,314x353x473, 95 ^

(т T ^ l n -  =  АП -гЛ-------- l n V  =  3 6 6 4 5  Дж/моль-(T2 -Ti) rI 473-353 4

±  = и * ь Д  =
Ti Ti E m T..

T  =

I 8,314 95 ,
 — In— = 2,479 I (Г3;

36645 20

2,479-10'

353

-403 К = 130°С.
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Пример 9. Экспериментальные результаты по определению константы скоро-

Т,К 280 290 310 320 340

к IO2, м ин'1 0,497 4,450 201 3085 72780

-■10 3 
T 3,571 3,448 3,226 3,125 2,941

In А -5,304 -3,112 +0,698 +3,429 +6,590

Найти энергию активации, уравнение зависимости константы скорости от темпе­
ратуры и вычислить время половины реакции при 300 К.

В уравнении зависимости константы скорости от температуры (V.70)
E

A = A0C ж
необходимо найти энергию активации E  и 

предэкспоненциальный множитель Ao- По­
сле логарифмирования получим линейную 
зависимость

E  IInfc = - — - — + In кп,
R T  0 >

которой хорошо соответствуют экспери­
ментальные данные на рис. V. 6. Для опре­
деления углового коэффициента прямой 
используем координаты любых двух точек, 
лежащих на прямой (например, двух край-

0,0028 0,0032 1/Т о,ооэб них точек а и Ь).
Рис V.6. Определение постоянных & 6,590-(-5,304)

уравнения Аррениуса
= -18879:

R (2,941-3,571)-10-3 

E=  18879x8,314= 156960 Дж/молъ. 
Для определения предэкспоненциального множителя необходимо использовать коор­
динату любой точки:

E  I
т а  In A0 =  In А + -~ • — = 6,590 +18879 х 2,94 Ы  О-3 = 62,113; A0 = 9,448-I О26;Л T
т. Ь InA0 = -5,304 +18879х3,571-Ю-3 = 62,113; A0 =  9,448-10^

Таким образом, зависимость константы скорости от температуры описывается уравне­
нием

18879

А =  9 ,4 4 8 - IO 2V  T 

При 3 0 0  К  константа скорости
18879

А  =  9 ,4 4 8 - IO 26C зоо = 0 , 4 4 2  м ин1, 
а время половины реакции 

1п2
г - —— = 1,57 мин.

-,26
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18. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПРЕЛСТАВЛЕНИЯ  
ХИМИЧЕСКОМ КИНЕТИКИ

18.1. Теория активных столкновений

Бимолекулярные газовые реакции. Если образование продукта в би­
молекулярной газовой реакции считать результатом столкновения двух 
частиц, то экспериментально наблюдаемую скорость реакции следует со­
поставлять с числом столкновений частиц. Согласно кинетической теории 
газов число столкновений разнородных частиц в объёме I см3 за Ic

*12 = 4 ^ 2) 2^ 2 + (“2>2 n M -  (V-72)

если d\ и d2 - диаметры молекул первого и второго сорта, см\ U1 и U2 - 
средние арифметические скорости молекул, см/с; N iviN 2 - числа молекул в 
I см3. Средняя арифметическая скорость

-  [8R f
и ' \  я М ’

(V.73)

где M -  молекулярная масса, г/моль; R - газовая постоянная, эрг/(моль-К); 

7' - температура, К. Используя средний диаметр молекул d  = ■— ■, урав­

нение (V .12) с учётом формулы (V.73) можно записать

Z12 = N 1N 2. (V.74)

Для сопоставления скорости химической реакции, имеющей размер- 
молъ х

1, с числом столкновений определим последнее в тех же еди-ностъ

ницах
л-с

1000z\2 ~ z\2~ гТ* (V-75)
6,023-1023

Выразим, кроме того, числа молекул Ni и N2 в I см3 через молярные кон­
центрации Ci и с2:

хт 6,023-IO23 6,023-1023
N a - —------------- Ca, N 1 = — --------------C1. (V.76)

1 1000 1 1 1000
Подставив в уравнение (V.75) значения z\2, N\ и N2 из выражений (V.74) и
(V..76), получим

H l= V c lCl , (V.77)
где

k' = 2,76 IO2H d f  1тМ 1+-М2 (у.78)
1 '  у  M 1M 2
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не зависит от концентрации и по физическому смыслу эта величина соот­
ветствует числу' столкновений при концентрациях, равных единице. Урав­
нение (V.77) показывает, что число столкновений зависит от концентрации 
так же как и скорость химической реакции второго порядка

V =  кс\С2. (V.79)

Рис. V.7. Распределение молекул по энергиям 
поступательного движения

17Однако, вычисленная по формуле (V.78) постоянная к значительно, в 10 -
1810 раз, более определяемой экспериментально константы скорости к. Уп­

рощенное толкование этого факта Аррениус выполнил на основании базо­
вого для молекулярно -  кинетической теории газов распределения Мак­
свелла (Больцмана), график которого представлен на рис. V.7. Согласно 

I dV-
этому распределению   - относительное число молекул с кинетиче-

N  de
ской энергией е  в расчёте на единичный её интервал определяется кривой 
с максимумом. Площадь под этой кривой определяется интегралом по всем 
возможным энергиям

1 00
U d N J e  = X
N  О

и равна единице. Положение максимума этой кривой ^max определяет наи­
более вероятную энергию молекул из возможных от 0 до оо. Аррениус 
предположил, что не каждое столкновение приводит к химической реак­
ции. Вступить в химическое взаимодействие (разрыв старых и возникнове­
ние новых химических связей) могут только такие сталкивающиеся моле­
кулы, сумма энергий которых не меньше некоторой, характерной для дан­
ной реакции величины 

^
или в расчёте на I моль ( N a - число Авогадро)
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N д£i + N А&2 ~ ^  5 А  ^  5 (V.80)
где E  - так называемая энергия активации химической реакции. Как видно 
из рис. V.7 доля молекул с энергией равна

1 00
-£= 3- = — I d N J s  

N  N 1ci

и для температуры Zt3 определяется площадью фигуры bde, для температу­
ры Ti - площадью Ъас, а для “низкой” температуры Т\ - исчезающе мала.

Столкновения молекул, для которых выполнено условие (V.80), на­
зывают активными или эффективными. Число эффективных столкновений 

*эфф = W 1C2,
гдес{ и C2 -концентрации активных молекул, имеющих необходимую для 
реакции энергию. Согласно распределению Больцмана доли активных час­
тиц

, Е1 , Е2 
z l  = e RTi Ek = e RT 
C1 с2

Тогда
El  _Яз_ _ е

2эфф = k 'e RTe RTc\ci  = к 'е r tCiC2. (V.81)
Сопоставляя уравнения (V.81) и (V.79) с учётом гэфф = v, получим

_ А
к = k'e RT.

Последнее выражение представляет собой уравнение Аррениуса (V.70).
Энергия активации химической реакции обусловлена необходимо­

стью разрыва связей в реагирующих молекулах, без чего невозможна пере­
группировка атомов и образование новых связей. Поэтому энергия актива­
ции должна быть соизмерима с энергией связей. Однако оказывается, что 
не обязателен полный разрыв старых связей. Достаточно бывает лишь та­
кого ослабления их, при котором не исключено образование новых связей.

Рассмотрим реакцию AB+CD = AC+BD. При сближении двух моле­
кул с насыщенными связями между ними возникают силы отталкивания, 
обусловленные взаимодействием электронных оболочек. На преодоление 
этих сил и необходима в основном энергия активации. Если молекулы 
имеют достаточную энергию, они подойдут близко друг к другу, произой­
дет взаимное проникновение электронных оболочек. В результате возника­
ет некоторое переходное состояние, называемое активированным комплек­
сом. В этом активированном комплексе возможна перегруппировка атомов 
и образование новых связей. Схематично это может быть представлено 
следующем образом:
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tЭ

/  E

a J

I  СQ

А С A - - C  A - - C
1 + 1  - + I  ! -+ +
B D  B - - D  B - D
исходное переходное(АК) конечное
состояние состояние состояние

Таким образом, энергия активации необходима для образования активиро­
ванного комплекса.

Представим изменение энергии системы, в которой протекает хими- 
E ческая реакция, графически. На рис. V.8. по
Е' ............ оси абсцисс откладывается координата ре­

акции, характеризующая различные состоя­
ния системы, по оси ординат - энергия. Ве­
личина Eitcx - энергия системы до реакции, 
определяемая суммой мольных энергий ис­
ходных веществ с учетом стехиометриче­
ских коэффициентов; Ekoh - энергия систе­
мы после реакции, то есть сумма мольных

.. D „  энергий продуктов с учетом их стехиомет-Рис. V. 8 Изменение энергии ^
системы при протекании в ней Рических коэффициентов; E  - энергия акга-

химической реакции вированного комплекса. Тогда (Ekoh-Evicx)
есть тепловой эффект реакции (в приведенном примере реакция экзотер­
мическая), a (E1-Eiicx) имеет смысл энергии активации. График наглядно 
показывает, что для перехода реагирующей системы из исходного состоя­
ния в конечное необходимо преодоление некоторого энергетического 
барьера. Другими словами, частицы должны обладать некоторым запасом 
энергии, достаточным для образования активированного комплекса.

Величины энергий активации реакций между валентнонасыщенными 
молекулами достаточно велики (120-170 кДж/моль). Если же один реагент 
является атомом или радикалом, то энергия активации заметно меньше (до 
10 кДж/моль). Для реакций между атомами энергия активации близка к 
нулю, этим и объясняется высокая химическая активность атомов и ради­
калов с ненасыщенными валентностями.

Мономолекулярные реакции. Мономолекулярные реакции распада 
сложных газовых молекул на более простые 

A-+B+D
характеризуются значительными энергиями активации и скорость их суще­
ственно зависит от температуры. Характерной особенностью мономолеку- 
лярных газовых реакций является существование некоторого давления, 
выше которого реакция имеет первый порядок, а ниже - второй.

Согласно теории активных столкновений распадаться может лишь 
такая сложная молекула, которая обладает достаточным запасом энергии. 
Причиной активации молекулы по-прежнему служит столкновение частиц,
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в результате которого способная к распаду молекула может получить до­
полнительную энергию. В бимолекулярных реакциях обычно сразу же за 
активацией следует реакция. В мономолекуляряых - акт активации и соб­
ственно реакция разделены во времени. Активированная молекула распа­
дается не сразу. Происходит перераспределение энергии по связям, и тре­
буется какое-то время, в течение которого энергия сконцентрируется на 
той связи, по которой идет распад молекулы. В течение этого времени мо­
лекула может и дезактивироваться в результате столкновения с другой час­
тицей, которой она передаст энергию. Таким образом, различают три ста­
дии процесса распада.

1. Активация молекул
А + А -> А*+А',

где А* - молекула, получившая в результате столкновения дополнительную 
энергию и называемая активной, находящейся в возбужденном состоянии. 
Скорость активации

V1 = ^1C2,

где к\- константа скорости активации, причем Zc1 = k®e~E' RT\ с- концентра­
ция вещества А.

2. Собственно химическая реакция
A*-> B + D, 

протекающая со скоростью 
V2 =  к2с*,

где к2 - константа скорости; с* - концентрация активных частиц А*.
3. Дезактивация

А*+А~> А + А, 
скорость которой

уз = к3сс*.
В стационарном состоянии скорость активации равна суммарной скорости 
исчезновения активированных частиц 

k f 2 = к2с* +к2сс*.
Отсюда концентрация активных частиц

к2 + к2с
С учетом последнего уравнения скорость химической реакции

kikyC
v * p = V 2  =  * ^ ?  ( V 8 2 )

При достаточно больших концентрациях (давлениях) исходного ве­
щества к2с »  к2 и
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(V.83)

поэтому распад является реакцией первого порядка. При малых концен­
трациях &3С «  к2 и

то есть распад является реакцией второго порядка. В этом случае скорость 
химической реакции определяется скоростью активации Vj. При промежу­
точных концентрациях, когда к^см к2 соизмеримы, порядок реакции дроб­
ный, в пределах от I до 2 .

Кинетические закономерности (V.82)-(V,84) объясняются следую­
щим образом. При высоких концентрациях (давлениях) активация в ре­
зультате бимолекулярных столкновений протекает значительно быстрее, 
чем химическая реакция. Поэтому скорость процесса в целом лимитирует­
ся скоростью химической реакции, реакции первого порядка. При умень­
шении концентрации (давления) скорость активации уменьшается быстрее, 
чем скорость собственно реакции. При малых концентрациях наиболее 
медленной, лимитирующей стадией оказывается активация, поэтому про­
цесс является реакцией второго порядка.

Tримолекулярные реакции. Существуют два отличающихся кине­
тикой вида тримолекулярных реакций: реакции рекомбинации валентнона­
сыщенных частиц при участии третьей частицы и реакции взаимодействия 
насыщенных молекул.

В реакциях рекомбинации участвуют активные частицы - атомы или 
радикалы с ненасыщенными валентностями, обладающие большей энерги­
ей. Третья частица хотя и принимает непосредственное участие в химиче­
ском акте, но она не испытывает химических превращений и концентрация 
таких частиц не изменяется. Поэтому химический акт фактически оказыва­
ется бимолекулярным. Третья же частица выполняет роль приемника из­
быточной энергии от образовавшейся молекулы. Так протекают, например, 
такие процессы.

Третьей частицей M  может быть молекула инертного газа, например, Ar, 
Kr, Xe.

Тримолекулярное взаимодействие валентнонасыщенных молекул 
встречается крайне редко, известны всего четыре реакции между моноок­
сидом азота и кислородом, водородом, бромом и хлором:

vX p .= ^ 2 (V.84)

Н + Н + М  = Н2 + М*,
о + о + м  = о2 + м*,
Br + Br + M  = Br2 + M*, 
H + ОН+ M  = H2O+ М*.
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2N 0 + O2 -+ INO2,
2NO + H2 -* N2O + H 2O,
2 NO + Br2 -» 2 NOB г,
2N 0  + Cl2 -> 2N0CI.

Характерной особенностью этих реакций является уменьшение их скоро­
сти с температурой, что противоречит как правилу Вант-Гоффа, так и 
уравнению Аррениуса. Объяснение этого факта возможно на основе анали­
за механизма тримолекулярных реакций.

Например, образование хлористого нитрозила NOCl является двух­
стадийным процессом

NO + Cl2T ^  NOCl2, 
кг

NOCl2 + NO — -2- *  2 NOCl.
Первая стадия является обратимой реакцией, то есть к х / к2 = К  - констан­
та равновесия реакции, протекающей к тому же в условиях практически 
равновесных, когда концентрации реагирующих веществ близки к равно­
весным. Поэтому

A N9^h\  = kx[N0^cli ] _ [MOCl2 ] = 0.

Отсюда
[NOCl2] = K \NO lC l2\

Вторая стадия протекает медленно и определяет скорость процесса в це­
лом, поэтому скорость образования продукта

= k3[NOCI2\N O \ = k3K \NO \2 [Cl1 ]. (V.85)

Уравнение (V.85) соответствует реакции третьего порядка. Равновесие 
первой стадии и определяет необычную зависимость скорости реакции в 
целом от температуры. Действительно, с ростом температуры равновесие 
первой экзотермической стадии смещается влево. Происходит уменьшение 
и концентрации NOC12 и константы равновесия К. Следовательно, в соот­
ветствии с уравнением (V.85) скорость процесса должна также уменьшать­
ся с ростом температуры, что и подтверждается экспериментом.

18.2. Теория переходного состояния (активированного комплекса)

Теория активных столкновений, базирующаяся на молекулярно­
кинетической теории, успешно решает многие проблемы химической кине­
тики газовых реакций, однако часто она оказывается недостаточной, при­
ближённой. Кроме того, эту теорию трудно обосновать физически приме­
нительно к гетерогенным реакциям и совершенно невозможно к реакциям,
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в которых реагирующие вещества находятся в конденсированном состоя­
нии

Для устранения противоречий теории активных столкновений с 
опытными данными для газовых реакций был введен эмпирический коэф­
фициент р, получивший название стерического коэффициента. Основное 
уравнение теории в этом случае имеет вид:

k  = pk'e~E/RT. (V.86)
Этот поправочный коэффициент р  получил следующее физическое толко­
вание Для протекания реакции недостаточно, чтобы сталкивающиеся мо­
лекулы обладали необходимым запасом энергии. Важно также, чтобы в 
момент столкновения молекулы были ориентированы относительно друг 
друга наиболее благоприятным образом. Поэтому фактор р  можно рас­
сматривать как долю столкновений "энергичных" молекул, при которых 
имеет место нужная ориентация. Величина коэффициента р  может прини­
мать значения в очень широком интервале-от I до IO-9. Значения р « I ха­
рактерны для реакций между сложными молекулами и реакций в раство­
рах. Для реакций с участием простых молекул величина р  близка к едини­
це.

Дальнейшим развитием теоретического описания зависимости ско­
рости реакции от температуры является теория переходного состояния 
{активированного комплекса), называемая также теорией абсолютных 
скоростей химических реакций. Она возникла в 1935 г., развита в работах 
Эйринга и Поляни и базируется на законах квантовой механики. Согласно 
этой теории всякий элементарный химический акт протекает через пере­
ходное состояние. Переходным называют состояние реагирующей системы 
(частиц в момент столкновения), при котором изменения в распределении 
электронов вокруг ядер приводят к разрыву отдельных старых связей и 
возникновению новых. При этом предполагается, что исходные вещества 
находятся в равновесии с активированным комплексом. (Схематично это 
предположение теории активированного комплекса на примере газовой 
реакции было уже представлено в разделе 18.1.) Затем комплекс распада­
ется, и образуются продукты реакции.

Рассмотрим реакцию
 V Jg *

А + AB * -------> продукты.
Скорость такой реакции определяется скоростью наиболее медленной ста­
дии распада активированного комплекса AS*. Поэтому 

v = lc'cAB*,
где к ’ - константа скорости распада; Cab* -  концентрация активированного 
комплекса. Концентрацию Ca b *  можно найти из выражения для константы 
равновесия реакции образования комплекса
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cAB*
c A c B

Тогда
v = k'К* сАсв .

Константа равновесия К* связана со стандартным изменением энергии 
Гиббса известным соотношением

причем

Отсюда

AG?* = -R 7  ln К*.

AG0* = Atf0* -  TAS0*

InjC* = = - * ! ? L  + , AT* = е--лн°*/лгв лв»-/я_
ЛГ ЯГ л

Тогда для скорости реакции получим следующее выражение.

Сопоставление полученного соотношения с кинетическим уравнением 
у = ^c4Cg показывает, что константа скорости реакции образования акти­
вированного комплекса

(vg7 )

Здесь AH  и AS -  стандартные энтальпия и энтропия активации соот- 
ветственно.

Это основное уравнение теории переходного состояния. Оно показы­
вает, что стерическому коэффициенту р  в уравнении (V.86) можно придать 
вполне определенный смысл. Если учесть приблизительное равенство 
энергии активации E  и энтальпии активации АН, то из сравнения уравне­
ний (V.86) и (V.87) следует 

ДS°*/Rр  -- е
Тот факт, что скорость реакции определяется не энтальпией актива­

ции, а изменением энергии Гиббса при переходе системы в состояние ак­
тивированного комплекса, позволяет сделать важный вывод. Если для ка­
кой-то реакции переход в это состояние сопровождается большим положи­
тельным изменением энтропии, то даже при большой энергии активации, 
эта реакция будет протекать с большой скоростью. И наоборот, реакция, 
сопровождающаяся уменьшением энтропии при активации, даже при ма­
лых значениях энергии активации, должна идти медленно. Таким образом, 
стерический коэффициент имеет энтропийный смысл, а его величину мож­
но связать со степенью упорядочения структуры активированного ком­
плекса.
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19. ПЕПНЫЕ РЕАКЦИИ

19.1. Общие понятия и представления

Некоторые химические реакции (термоядерные, фотохимические, 
реакции полимеризации, горение газов) протекают при участии в элемен­
тарных стадиях активных частиц. Активными частицами являются сво­
бодные атомы и радикалы с ненасыщенными связями. Эти частицы легко 
вступают во взаимодействие с неактивными молекулами, при этом образу­
ются не только продукты реакции, но и новые активные частицы, которые 
вновь вступают в реакцию. Последовательность повторяющихся элемен­
тарных реакций с участием радикалов, атомов или ионов называется цеп­
ной реакцией. Образование активных частиц в начале реакции требует 
большой затраты энергии. Однако в дальнейшем, благодаря легкости реа­
гирования активных частиц с неактивными, в процесс может включаться 
всё большее число реагентов, и скорость цепной реакции возрастает.

Цепные реакции характеризуются некоторыми отличительными от 
других реакций особенностями. Это прежде всего чувствительность цепных 
реакций к присутствию небольших количеств (даже следам) примесей. 
Примеси могут существенно ускорять или замедлять реакцию. Например, 
газовые реакции синтеза HCl и HBr ускоряются в присутствии паров ще­
лочных металлов. Монооксид углерода в отсутствии паров воды или других 
водородсодержащих молекул не воспламеняется. Обнаруживается сущест­
венное влияние на скорость цепной реакции при определенных условиях 
инертных газов. Во-вторых, скорость цепной реакции существенно зависит 
от геометрической формы и размеров реактора, где она протекает. И нако­
нец, цепные реакции горения характеризуются наличием пределов воспла­
менения - предельных давлений, ниже или выше которых воспламенение не 
происходит.

Основы теории цепных реакций развиты в работах М.Боденштейна,
Н.Н.Семенова и С.Н. Хиншелвуда. Различают реакции с неразветвляющи- 
мися и разветвляющимися цепями.

19.2. Реакции с неразветвляющимися цепями

В таких реакциях активная частица, вступая в реакцию, вызывает об­
разование одной новой активной частицы. Схематично протекание бимоле­
кулярной цепной реакции с неразветвляющейся цепью представлено на 
рис. V.9. В качестве примера рассмотрим газовую реакцию образования 
хлористого водорода

H2 + Cl2 = 2 HCl.
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Экспериментально установлено, что эта реакция включает следующие эле­
ментарные стадии.

1. Образование активных частиц. Зарождение активных частиц (в 
рассматриваемом примере атомарного хлора) может происходить в резуль­
тате разных по природе процессов. Например, при термической диссоциа­
ции

Cl2 -+ C l+  Cl,
при облучении исходной газовой смеси (фотохимическая реакция)

Cl2 + hv~> Cl + Cl, 
в результате взаимодействия с парами натрия

Cl2 + Na -> NaCl + Cl.
2. Образование продукта и развитие цепей

Cl + H2 -> HCl + Н,
H  + Cl2 -+ HCl + Cl.

3. Реакции обрыва цепей. Исчезновение активных частиц может про­
исходить в результате адсорбции активных частиц на стенках реактора и 
протекание затем реакции рекомбинации

Cl + стенка -> Cl.адс>

O m c+Cl
в результате тройных столкновений

Cl + Cl + X  -+Cl2 + х \
*

где X  и X  -  молекула нейтральной частицы в неактивной форме и в воз­
бужденном состоянии; или за счет химического взаимодействия активной 
частицы с ингибитором (замедлителем реакции) с образованием малоак­
тивных молекул

CI+Y-+YCI. 
о — к р -------------* •  ир----------* о — к р --------* • ---------

О V <> О

Рис. V.9. Схема цепной реакции с неразветвляющейся цепью:
О #  - активные частицы; - молекулы исходных веществ; <> - молекула продукта

Важной кинетической характеристикой цепных реакций является 
длина цепи. Длиной цепи (числом звеньев) называется число элементарных 
химических актов, приходящихся в среднем на каждую активную частицу 
и приводящих к образованию продукта. Длина цепи определяется соотно­
шением скоростей образования активных центров и их исчезновения. Обо­
значим а  - вероятность того, что активный центр вступает в реакцию разви-
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гия цепи. Тогда J3 = (I -  а ) -  вероятность того, что активный центр войдет в 
реакцию обрыва цепи. Длина цепи определяется соотношением

V = а  / р.
Если а  * I, р  « I, то V « У р  -  величина очень большая.

Рассмотрим основы количественной теории цепных реакций. Обозна­
чим: «0 - число активных частиц, образующихся в единицу времени во всем 
объёме в результате реакций зарождения; п - число активных частиц к мо­
менту времени t. Считаем nQ величиной постоянной. Если т - среднее время 
жизни активного центра, в течение которого частица либо вступает в реак­
цию образования нового активного центра, либо гибнет, то число гибнущих

nPв единицу времени частиц составит Тогда скорость изменения числа 
активных частиц

dn п в
-Z  = nO - - -  at т

Разделив переменные dn

«о
гф
т

= d t , после интегрирования получим

X Tl ln(«o— P) = t + const.
P *

При t=0 число активных центров W=0, поэтому

const = — Inwn.
P

Тогда

(V.88)
W0 г  P  \

Как видно, со временем число активных центров п возрастает, но при *-»оо 
стремится к максимальному и неизменному для конкретных условий проте­
кания реакции значению

W0T
n CT -ст р

Следовательно, рано или поздно реакция с неразветвляющейся цепью будет 
протекать в стационарном состоянии, характеризующемся соотношением

dn _  dnm
dt dr  ’

то есть число возникающих в единицу времени активных частиц равно чис­
лу гибнущих в реакциях обрыва цепи. Графически изменение числа актив­
ных центров во времени представлено на рис. V.10.
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Скорость цепной реакции определяется числом активных центров, 
вступающих в единицу времени в реакции развития цепи. В нашем примере 
эти реакции

C l+ H1 -* H C l+ Н,
H + C l2 -* HCl + Cl 

являются и реакциями образования продукта. Поэтому скорость реакции, 
определяемая числом молей продукта, образующихся в системе в единицу 
времени,

-Л 4dnfjci п а  а
V =  — =  —  =  нп —

dt т °Д
1 -е = и0И 1 -е A t (V.89)

Для стационарного режима ('t-*co) скорость 
реакции величина постоянная 

Vc r = H 0 V.

В рассмотренном случае инициатор 
активных частиц действует в течении всего 
времени, обеспечивая возникновение H0
активных частиц в единицу времени. Если 
в некоторый момент времени t\ "убрать" 
причину зарождения активных частиц
(H0=O)5 то

dn _ иД dn _ _ Д ^?
dt т ’ п т

После интегрирования в пределах <ут t\ до t 
и от Hfx до п получим

Рис. V. 10. Изменение числа актив­
ных центров во времени

г (V.90)

Из уравнения (V. 90) следует, что при t-*co 
п-*0. Убыль числа активных центров со 
временем при t>t] иллюстрируется на рис.
V . 11. Такая кривая характерна для фотохи­
мических реакций, когда активные частицы 
образуются под действием света, после 
прекращения облучения реагирующей сме- рис.У.11. Зависимость числа 
СИ. активных центров от времени

_I -
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19.3. Реакции с разветвляющимися цепями

В таких реакциях активная частица может вступить в такой элемен­
тарный процесс, в результате которого образуются не меньше двух новых 
активных частиц. В реакциях с разветвляющимися цепями кроме элемен­
тарных стадий зарождения, развития и обрыва цепей имеют место стадии 
разветвления цепей. Примером реакции с разветвляющимися цепями явля­
ется реакция горения водорода 

IH 2 + O2 = H2Ot
для которой имеет место следующая совокупность элементарных стадий 
(см. рис. V.12).

1. Реакции зарождения цепей (возникновение активных центров)
H2 +O2 -+ IO H y
H2 + O2 -> H  + HO2.

2. Реакции развития цепей
ОН + H2 -Y H2O + H .

3. Реакции разветвления цепей
H + f y ^ O H  + O,
0  + Н2 ^ 0 Н + Н ,
О + H2O -> 20Я ,
HO2 + H2 -+ ю н  + н .

4. Реакции обрыва цепей
н + н + х  ~+н2 + х * ,  
н + о н + х - + н 2о+ х*>
H  + стенка -> Яадс; Hajvc+ H  H2.

Для описания кинетики процесса кроме ранее введенных вероятно­
стей а  и P  используем также вероятность вступления активной частицы в 
реакцию разветвления цепи 8. Тогда изменение числа активных частиц со 
временем запишется уравнением

dn п8  пВ В - 8— = «о +------ ?- = п0 - п £ ---- .
dt т т т

Разделив переменные, после интегрирования в пределах от *=0 до t и и=0 до
Yl ПОЛУЧИМ

In " У ; = — f- " = (V.91)П ъ - п Е - ±  г  P - S

Из анализа последнего уравнения следуют такие выводы.
I . Если вероятность обрыва цепи больше вероятности разветвления 

Р>5, то при t-+oо
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W = ZT0
f i - S

= ZT, (V.92)

то есть через некоторое время процесс становится стационарным (кривая I 
на рис. V.13).

2. Если /}<5 , то число активных центров неограниченно 
(экспоненциально) возрастает со временем. Это видно после преобразова­
ния уравнения (V.91) к виду

т
« = ло т — г “ О-S - р

(V.93)

H2 —X E )—*

И т.д.

и т д - ( н у и т . д

▼

H2

- N ^

Q2

O2 /  |£к̂ )—» H2

±
H2

OHW и т.д.

H2

ХЕ>
^@ -ИТ.Д.

И т. д.

H2 —^ hW
— и т.д.

(T) - активные частицы 
{Tl - исходные вещества 
^  - продукт (H2O)

Рис. V.12 Схема разветвления цепей в реакции горения водорода
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Рис. V.13. Изменение числа 
активных центров со временем при 

цепном взрыве

На рис. V.13 (кривая 2) показан график уравнения (V.93), свидетельствую­
щий об экспоненциальном увеличении числа активных частиц со временем. 
Такое развитие процесса приводит к очень сильному ускорению реакции и 
к взрыву. Граница перехода от стационарного течения реакции к взрывному 
определяется равенством P^ 5, то есть зависит от условий (параметров) про­
цесса, влияющих на величины P is. 8.

Для цепных реакций горения га­
зов характерно существование для каж­
дой температуры интервала давлений, 
который определяет так называемую 
область воспламенения. Графическое 
представление области воспламенения 
по экспериментальным данным дано на 
рис. V.13. При сочетаниях значений 
давления и температуры, отвечающих 
области между кривыми I и 2 выполня­
ется соотношение р < 8 , смесь газооб­
разных горючего и окислителя воспла­
меняется и реакция горения протекает с 
большой скоростью. При других соче­
таниях давления и температуры вос­
пламенения не происходит.

Каждой температуре отвечают два предельных давления воспламене­
ния р\ и p i  (рис. V.14). Объяснение их 
существования возможно только на 
основании представлений о цепном 
механизме реакций. Например, из ме­
ханизма горения водорода следует, что 
реакция идет, если число возникающих 
активных центров в единицу времени 
превышает число гибнущих центров за 
счет реакций обрыва. Элементарные 
стадии горения водорода, в результате 
которых образуются активные центры, 
являются бимолекулярными реакциями
второго порядка, поэтому их скорости 
Vo6p. пропорциональны произведению 
концентраций реагентов. Так как кон­

центрация компонента газовой смеси линейно зависит от общего давления,

vOSp=i I Рг - (V.94)
Скорость исчезновения активных центров из-за обрыва цепи на стенке 
(реакция первого порядка) пропорциональна давлению
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v„c.cT.= ^iP- (V.95)
Скорости тримолекулярных реакций исчезновения активных центров из-за 
обрыва цепей в объёме пропорциональны кубу давления

vHc-O б = кзР3- (V.96)
Взаимное расположение кривых уравнений V.94-V.96 на графике за­

висит от величин констант скоростей к\, к^ и к-$. При определенном соот­
ношении величин этих постоянных взаимное расположение кривых может 
оказаться таким (см. рис. V.15, а), что условие воспламенения газовой сме­
си

Vo6p. ^  v HC-S =  VHC.CT. VHC.o6.

при заданной температуре реализуется не при любом давлении.
I . При р  < р[ скорость образования активных центров меньше сум­

марной скорости их гибели, поэтому воспламенения быть не может. Ре­
шающую роль при этом играет реакция обрыва цепи на стенках реактора

vHC-CT- ' >'> VHC.o6.> vHC-S *  v HC-CT- ^  vo6p.-

2 При р >  Р2 воспламенения не происходит, так как скорость обра­
зования активных центров также меньше суммарной скорости их гибели и 
при этом всё большую роль играет обрыв цепей в объёме

vHC-CT- — VHC.o6.> vHC-Sfet VHC.o6. >  vo6p.-

3. В интервале давлений от р{ до р'7
vo6p. ^  vHC-S

и это делает возможным воспламенение газовой смеси и протекание цепной 
реакции горения с большой скоростью.

Рис. V l 5. Зависимость скоростей элементарных стадий цепной реакции 
от давления при разных температурах
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Поскольку нижний предел воспламенения определяется в основном 
обрывом на стенках, то величинар \ должна зависеть от тех факторов, кото­
рые оказывают влияние на скорость уисч ст К ним относятся факторы, 
влияющие на подход активных частиц и последующую адсорбцию их на 
стенках. Эго прежде всего форма реактора и его размеры, материал стенок 
реактора, а также концентрации инертных примесей, наличие которых ме­
няет условия диффузии активных частиц в газе. При низких давлениях ве­
лика длина свободного пробега, активные частицы сравнительно часто дос­
тигают стенок сосуда и гибнут на них. Вероятность этого тем больше, чем 
больше поверхность стенок реактора и меньше его диаметр. Если увеличи­
вать давление, концентрации примесей, то условия диффузии частиц к 
стенкам ухудшаются, обрывов на стенке будет меньше. При некотором 
критическом давлении число гибнущих частиц станет меньше числа вновь 
образующихся и станет возможным воспламенение. Это давление и соот­
ветствует нижнему пределу воспламененияр \.

Факторы, изменяющие скорость обрыва цепей в объёме, наиболее 
сильно влияют на верхний предел Р2. К факторам, изменяющим число 
тройных столкновений частиц в единицу времени, относятся концентрация 
нейтральных примесей, размеры и масса инертных частиц. Роль обрыва 
цепей в объёме возрастает с ростом давления. Поэтому при повышенном 
давлении, когда число гибнущих активных частиц превышает число обра­
зующихся, воспламенение становится невозможным. Это давление и соот­
ветствует верхнему пределу воспламенения /72-

Температура оказывает наибольшее влияние на скорость бимолеку­
лярных реакций образования активных центров и очень мало влияет на 
скорость их исчезновения (см. рис. V.15, б). Повышение температуры при­
водит к смещению вверх кривой V0Sp. и, следовательно, расширяет интервал 
давлений, при которых возможно воспламенение газовой смеси. С пониже­
нием температуры p j  уменьшается, а р \  увеличивается, поэтому существует 
такая температура T*, при которой Р\=Р2=Р*, а ниже этой температуры га­
зовая смесь не воспламеняется при любом давлении.
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20. ОСОБЕННОСТИ КИНЕТИКИ ГЕТЕРОГЕННЫХ

ПРОЦЕССОВ

Гетерогенными называются процессы с участием веществ, находя­
щихся в разных фазах. Важную роль в этих процессах играют свойства гра­
ницы раздела фаз. Можно привести много примеров гетерогенных процес­
сов в металлургических технологиях: горение твердого топлива, восстанов­
ление оксидов газообразными и твердыми восстановителями, процессы 
растворения и распада пересыщенных твердых растворов, плавления и кри­
сталлизации, испарения и конденсации, распределение веществ между ме­
таллом и шлаком и др. Гетерогенный процесс химического взаимодействия 
является многостадийным, включающим доставку реагирующих веществ в 
зону реакции (обычно это поверхность раздела фаз), химическую реакцию и 
отвод продуктов из зоны реакции. Процессы переноса вещества называют­
ся массопередачей. Различают внутреннюю и внешнюю массопередачу. 
Термином внутренняя массопередача определяют молекулярную диффузию 
в неподвижной среде (как правило в твердой фазе). Внешняя массопередача 
- это перенос вещества в жидкости и газе, который осуществляется и диф­
фузией, и конвекцией. Конвекцией называют перенос вещества потоком газа 
или жидкости. Самопроизвольная конвекция возникает при наличии гради­
ента температуры и градиента плотности среды, она вызывается и выделе­
нием газообразных продуктов. Принудительную конвекцию создают пере­
мешиванием.

Суммарная скорость гетерогенного процесса определяется скоростя­
ми отдельных стадий. Совокупность последовательных превращений кон­
тролируется (лимитируется) стадией, которая имеет самую малую ско­
рость. Скорость лимитирующей стадии и определяет скорость процесса в 
целом. Если лимитирующей стадией является массопередача, то говорят, 
что процесс протекает в диффузионном режиме. Когда процесс лимитиру­
ется химической реакцией, то считается, что он протекает в кинетическом 
режиме. При сравнимых скоростях диффузии и химического превращения 
имеет место промежуточный диффузионно-кинетический режим гетеро­
генного процесса. Выявление лимитирующей стадии является основной 
задачей кинетики гетерогенных процессов. При решении этой задачи опре­
деляются факторы, оказывающие наибольшее влияние на скорость лими­
тирующей стадии, следовательно, определяются и условия проведения ре­
акции с оптимальной скоростью.
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Признаки протекания процесса в режиме внешней массопередачи 
таковы:

- скорость процесса зависит от скорости потока жидкости или газа;
- скорость массопередачи не зависит от пористости твердого тела, 

участвующего в гетерогенном процессе;
- диффузионное сопротивление не изменяется со временем;
- если процесс прерывается, а затем вновь продолжается в тех же ус­

ловиях, то его кинетика будет характеризоваться теми же параметрами, что 
и до перерыва;

- скорость процесса сравнительно слабо зависит от температуры. 
Диффузионные процессы характеризуются меньшим значением темпера­
турного коэффициента скорости, чем химические реакции и фазовые пере­
ходы, поскольку последние характеризуются значительной энергией акти­
вации. Температурный коэффициент скорости диффузионного процесса 
может быть выражен приближенным соотношением

4
(кд)т

а для химического процесса 
(*т)г+ю „ „

^ = I w T ' 2 - 4
Здесь кд  и кх - соответственно константы скорости диффузионного и хи­
мического процессов.

При лимитировании процесса внутренней массопередачей его проте­
кание характеризуется следующими особенностями:

- скорость процесса не зависит от скорости движения газа или жид­
кости относительно твердого тела;

- скорость существенно зависит от пористости твердого тела;
- диффузионное сопротивление растет со временем, что объясняется 

увеличением пути диффузии; если процесс прерывается, а затем вновь 
продолжается в прежних условиях, то скорость процесса после перерыва 
больше чем до него.

Наконец, если гетерогенный процесс протекает в кинетическом ре­
жиме, когда скорости внешней и внутренней массопередачи достаточно 
велики, то:

- процесс развивается на всех доступных поверхностях твердого тела 
и поэтому скорость его зависит от величины зерен твердого реагента и его 
пористости;

- скорость процесса не зависит от скорости потока газа или жидко­
сти;

- скорость реакции сильно увеличивается с ростом температуры.
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21. МОЛЕКУЛЯРНАЯ ДИФФУЗИЯ

Диффузия - это процесс самопроизвольного выравнивания концен­
трации вещества. Движущей силой диффузии является градиент химиче­
ского потенциала вещества. Как правило, диффузионный поток направлен 
из области с повышенной концентрацией диффундирующего вещества в 
область с пониженной концентрацией, потому что в простых изотермиче­
ских системах химический потенциал компонента убывает с уменьшением 
его концентрации. Возможны случаи (многокомпонентные системы с гра­
диентом температуры), когда диффузия осуществляется против концентра­
ционного градиента.

21.1. Количественные закономерности диффузии

Диффузионным потоком называется количество вещества, проходя­
щее через определенное сечение в единицу времени. Количественные за­
кономерности молекулярной диффузии описываются двумя законами Фи- 
ка.

Согласно первому закону Фика, в случае одномерной диффузии 
вдоль оси х количество вещества dn (моль), диффундирующее за время dt

л
(с) через площадь со (м  ), пропорционально градиенту концентрации

—  (моль/ Л/4) 
dx

dn = - D c o - — dt, (VI. I)
dx

где D - коэффициент пропорциональности, который называется коэффици­
ентом диффузии. Он равен скорости диффузии через сечение единичной 
площади при градиенте концентрации, равном единице. Размерность
D - м  I с. Знак минус в формуле (VI. I) означает, что вещество диффунди­
рует в направлении уменьшения концентрации вещества, то есть градиент 

dc
концентрации ĵT отрицателен. Коэффициент диффузии зависит от приро­

ды диффундирующего вещества, природы среды, в которой оно диффун­
дирует, от температуры, а в газовых фазах незначительно от концентрации 
вещества и давления.

Например, коэффициенты диффузии компонентов газовых смесей 
4 5 Лимеют величины порядка 10' -10' лГ/с,в жидких растворах в зависимости

7 9 2от вязкости среды изменяются в пределах »10' -10' м /с, а в твердых те-
-11 2лах - это совсем малые величины, меньше 10 м /с. С повышением темпе­

ратуры коэффициент диффузии заметно возрастает. Например, если при 
комнатной температуре изменение концентрации свинца за счет диффузии
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его в золото может быть обнаружено через несколько месяцев, то при тем­
пературе 250° С оно наблюдается уже через несколько часов. Температур­
ная зависимость коэффициента диффузии определяется уравнением

D = D 0e~EZ /Rr, (VI.2)
где Е д  - энергия активации процесса диффузии. Для большинства веществ 
Ед=  5 -20 кДж/молъ.

Зависимость коэффициента диффузии от параметров системы можно 
приближенно описать уравнением Стокса - Эйнштейна: 

кТ
D = (VI.3)

6лГ7]
В этом уравнении к - постоянная Больцмана, T  - температура, г - радиус 
движущейся частицы, Tj - коэффициент динамической вязкости среды.

Для расчета по первому закону Фи ка количества вещества, продиф- 
фундировавшего через какое - либо сечение площадью &>, нормальное к 
направлению диффузии, нужно знать величину градиента концентрации в 
этом сечении. В общем случае, (нестационарное состояние) концентрация 
зависит не только от координаты, но и от времени фс,Г), поэтому и гради­
ент концентрации зависит от времени.

Рассмотрим диффузионный поток вещества через фиксированный в 
пространстве слой между двумя сечениями с единичной площадью о  = I , 
находящимися на расстоянии dx друг от друга (рис. VI.I). Предполагаем, 
что расстояние dx частицы проходят за время dt. В простейшем случае 
(рис. VI.I, а) линейной зависимости c=fix) скорости диффузии через оба 
сечения одинаковы

dc\
х ^dx) x+dx

поэтому не происходит изменения концентрации вещества в какой - либо
dc

точке системы со временем = 0 .И  если со временем в системе не изме­

няются и другие свойства, говорят, что процесс протекает в стационарном 
режиме. Однако, в общем случае нелинейной зависимости c=j{x) (рис. VI.I,

о) скорость диффузии через первое сечение равна ~ » а чеРез вто­

рое сечение (x+dx): -  1)Г —I  = - в ^ ( с + ĉc)
KdxJ x+dx dx

Разница

- D dc I p d (c + dc)
dx dx
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определяет количество диффундирующего вещества, "накопившегося" за 
единицу времени в объеме codx=dx. Поделив эту величину на объем dx, по­
лучим изменение концентрации диффундирующего вещества за единицу 
времени в любой точке фазы

Ddc n d(c+dc) 
d x  d x

d x
= D d  с  

d x 2
(V I4)

a) - частный случай
л + d x

d  С

d x
2" = 0 - стационарный режим;

6)- KdxJx > (dc\ 
^  «Л

конценграции);

в)- (I), < (dc\
^  «А

£ с
d x

у  > 0 - повышение концентрации (выравнивание

d l c
у  < 0 - уменьшение концентрации (очистка фазы) 

d x

Уравнение (VT.4) называется вторым законом Фика и в таком виде 
оно справедливо, если коэффициент диффузии D не зависит от концентра­

т еции. Величина —у можег быть равной нулю - стационарный режим (рис. 
d x

VI.I, а) - этот случай реализуется, например, при "сквозной" диффузии ве­
щества через фазу, когда концентрации на противоположных поверхностях 
фазы поддерживаются постоянными; может быть величиной положитель­
ной (рис. VI.1, б )  - например, одномерная диффузия в фазе конечного раз­
мера, на одной поверхности которой концентрация поддерживается посто­
янной, а противоположная поверхность "непроницаема" для диффунди­
рующего вещества, - в этом случае концентрация в любой точке фазы рас­
тет до полного выравнивания концентрации по всему объему; наконец, ве­

личина у может быть отрицательной (рис.VI.I, в), например, очистка 
d x
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фазы от примеси, концентрация которой на границе фазы поддерживается 
близкой к нулю.

Решение дифференциального уравнения (VI. 4) позволяет определить 
градиент концентрации диффундирующего вещества в любой точке фазы в

В случае "пространственной" диффузии, например, при растворении 
в жидкости какого-либо твердого вещества и распределении его по объёму 
жидкого раствора, второй закон Фика существенно усложняется

(dc\ J  d с d с d2c II — I = D - J - 1-—у  + —у  .
^dxJ х,у,z \dx dy dz^

21.2. Основные понятия о механизме диффузии

Диффузия осуществляется в результате самопроизвольного блужда­
ния частиц в среде. Механизм этих блужданий определяется, главным об­
разом, свойствами среды. Например, при диффузии частиц какого - либо 
компонента в газовой среде они изменяют направление движения в резуль­
тате столкновений друг с другом и с молекулами среды. Например, если 
длина свободного пробега молекулы больше размера среды, то молекулы 
газа сталкиваются друг с другом крайне редко и блуждания возникают, в 
основном, в результате столкновений молекул со стенками. Таков меха­
низм капиллярной диффузии в глубоком вакууме.

В твердом теле характер блужданий гораздо сложнее. Атомы в твер­
дом теле нельзя считать "жестко" закрепленными в кристаллической ре­
шетке: они колеблются около равновесных положений. Если колеблюще­
муся атому сообщить избыток энергии, то он может "вырваться" из своего 
узла и переместиться в междоузлие, в соседний свободный узел или обме­
няться местами с другим атомом. Это и определяет основные механизмы 
блужданий атомов в твердом теле: движение по вакансиям; движение по 
междоузлиям; обмен атомов и циклическое перемещение атомов. При лю­
бых условиях в кристаллической решетке твердого тела существуют неза­
нятые узлы (вакансии), и движение по вакансиям является наиболее веро­
ятным типом диффузии. Число вакансий растет с увеличением температу­
ры, достигая вблизи точки плавления десятых долей процента от общего 
числа узлов. Поэтому при высоких температурах этот механизм диффузии 
преобладает.

Жидкое состояние по своей природе является промежуточным между 
газом и твердым телом. При температуре и давлении, близких к критиче­
ской точке, жидкость близка по свойствам к газу, а вблизи температуры 
плавления - к твердому телу. Основное различие в свойствах жидкости и

любой момент времени и найти зависимость с =j{x,t).
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твердого тела определяется тем, что в жидкости отсутствует дальний поря­
док в расположении молекул, о чем свидетельствует изотропность ее 
свойств. Однако в жидкости сохраняется присущий твердому телу порядок 
в расположении ближайших атомов (ближний порядок). Этим объясняется 
подобие многих характеристик жидкости и твердого тела, включая и ха­
рактер молекулярного движения, - в жидкости, как и в твердом теле, коле­
бания частиц играют существенную роль. По этой причине современные 
модели жидкого состояния сохраняют черты модели твердого тела и при­
нимаемые механизмы блужданий частиц в жидкости подобны таковым в 
твердом теле. В одних моделях основным типом диффузии принимается 
движение по вакансиям, в других - "дрожательные" перемещения, в кото­
рых участвуют все соседи, в третьих, - блуждания являются координиро­
ванными и в них участвует сразу большое число атомов. В целом четкого 
представления о механизме диффузии в жидкости пока нет.

22. ВНЕШ НЯЯ МАССОПЕРЕДАЧА

В общем случае доставка вещества из объема подвижной фазы к по­
верхности раздела контактирующих фаз осуществляется и молекулярной 
диффузией и конвекцией. В целом такой процесс обычно называют кон-
вективной диффузией, а скорость переноса компонента (к г /м  • с) может 
быть рассчитана по уравнению, аналогичному уравнению Фика (VLl)

vi,коне ~  ~Г =  Pi ( c ifioe ~  c i,o6 )> (V L 5)
OXtt

где щ  - масса компонента, переносимого от поверхности раздела фаз, кг: 
cIfioe и Ci o6 концентрации переносимого компонента на поверхности раз­

дела и в объеме подвижной фазы соответственно, кг / л<3; P -  коэффициент

конвективной массоотдачи, м 2 I с',со- площадь поверхности раздела, м2 .
Для определения коэффициента массоотдачи ft Нернст ввел понятие 

пограничного слоя подвижной фазы, который прилегает к границе раздела 
фаз и в котором среда принимается неподвижной. Толщина такого слоя Sh 
тем меньше, чем больше скорость движения жидкости (газа) относительно 
неподвижной твердой поверхности, и составляет не менее 10 м. Перенос 
компонента через пограничный слой осуществляется только молекулярной 
диффузией. Изменение концентрации диффундирующего вещества от спов 
до соб имеет место только в пределах слоя.

Таким образом, коэффициент массоотдачи P  оказывается сложной 
функцией скорости движения жидкости, ее физических свойств, геометрии 
системы и других факторов. Строгое определение величины P  требует со­
вместного решения уравнений движения вязкой жидкости и конвективной
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диффузии, что возможно только для небольшого числа частных случаев. 
Для сложных реальных систем аналитическое решение невозможно.

Задача нахождения зависимости величины Д  от параметров процес­
са может быть решена с помощью теории размерностей. Основная идея 
этой теории состоит в том, что соотношения между параметрами, характе­
ризующими реальный процесс, не должны зависеть от произвольно вы­
бранных единиц измерения этих параметров и, следовательно, связь между 
параметрами процесса может быть выражена в виде соотношения между 
безразмерными комплексами, составленными из параметров. При этом ко­
личество комплексов меньше числа исходных параметров.

Качественный анализ внешней массоотдачи позволяет сделать вы­
вод, что при вынуж денной конвекции величина Д  зависит от следующих 
параметров:
- скорости потока жидкости или газа относительно твердого тела V, м/с;
- характерного размера L (длины плоской поверхности, радиуса сфериче­
ской частицы и т. д.), м;

2
- коэффициента молекулярной диффузии в подвижной среде Dj , м  / с;
- коэффициента динамической вязкости подвижной среды р ,к г / м -с;
- плотности подвижной фазы d, к г /м  .
Из перечисленных параметров можно составить три безразмерных ком­
плекса:

Jt1 = к2 = — ; к3 = -^ ~ .  (VI.6)
1 Dj 2 Dj Щ  7

Первый из этих комплексов называется критерием Шервуда (Sh) или 
диффузионным критерием Нуссельта (Nuц ) . Он характеризует соотноше­
ние конвективного и молекулярного потоков массопередачи. Именно в этот 
комплекс входит подлежащая вычислению величина коэффициента Д .

Второй комплекс называется критерием Пете (Ре). На практике 
обычно используют не критерий Пекле, а соотношение комплексов к2 / к3, 
называемое критерием Рейнольдса (Re)

VL
R e= — , (VI.7)у

где V  =  - -  коэффициент кинематической вязкости подвижной фазы, J t i 1 / с .  
d

Этот критерий характеризует соотношение сил инерции и вязкости в пото­
ке подвижной фазы. В отличие от критерия Пекле критерий Рейнольдса не 
содержит величин, характеризующих отдельные компоненты, и описывает 
поток в целом.

Критерий к3 называется критерием Шмидта (Sc) или диффузион­
ным критерием Прандтля (Prц  ) . При ламинарном движении подвижной
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фазы критерий Шмидта характеризует физико-химические свойства дви­
жущейся среды. Для идеальных газов Sc=I, а для жидкостей ScMO3. При 
турбулентном движении жидкости или газа величины у и D зависят от ско­
рости обтекания и одинаковы для всех компонентов подвижной среды; при 
этом Sc « 0,75. Значения критериев Re и Sc могут быть вычислены заранее, 
так как содержат физико-химические параметры движущейся среды 
(Dj,Tj,y,p) и величины, задаваемые при эксперименте, (VJ,). Следова­
тельно, Re и Sc являются определяющими критериями задачи и функцио­
нальная зависимость для определения P  имеет вид

Sh=PRe, Sc). (VI.8)
При свободной конвекции величина P  определяется из зависимости 

Sh = y/(Ar,Sc). (VI.9)
Здесь определяющим, помимо критерия Шмидта, является критерий Архи­
меда

A r = g& dl?' (VUQ)
d V 2

где g  - ускорение свободного падения, м / с , d  - плотность подвижной фа­
зы за пределами пограничного слоя, к г /м 3, A d-  разность плотностей под­
вижной среды на границе раздела фаз и за пределами пограничного слоя.

Таблица VI. I
Соотношения для расчета средних коэффициентов массопередачи

Тип потока
Значение функций 

,/(Re, Sc) или yJAr, Sc) Refcu
I. Вынужденная конвекция у плоской пла­
стины:
• ламинарный режим

• турбулентный режим
0,664 Re^2 Sc1/3 
0,036 Re^'5 Sc1/3

5-105

2. Вынужденная конвекция вокруг сферы:
• ламинарный режим

• турбулентный режим
2+ 0,8 Re273 Sc173 

0,54 Re1/2

200

3 Свободная конвекция у вертикальной пла­
стины:
• ламинарный режим

• турбулентный режим
0,555(41--Sc)174 
0,021( Ar ■ Sc)2'5

ArSc< IO9

4. Свободная конвекция вокруг сферы 2 + 0,45( Ar ■ Sc)1'4 Ar> I

При переходе от ламинарного режима движения подвижной фазы к 
турбулентному меняется механизм переноса примеси от или к границе раз­
дела фаз. Такому переходу отвечает неравенство Re>Re^ Критическое
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значение числа Рейнольдса определяется геометрией системы. В различ­
ных точках поверхности раздела фаз толщина пограничного слоя и значе­
ния Pi различны, однако для практических приложений достаточно, как 
правило, знать среднюю величину коэффициента массоотдачи для всей по­
верхности. Уравнения для определения среднего для заданной поверхности 
значения критерия Шервуда Sh в некоторых распространенных случаях 
приведены в табл. VI.I.

Рассмотрим внешнюю массопередачу на конкретных примерах.

22.1. Растворение твердого вещества в жидкости

Схема процесса приведена на рис. VI.2. Примем, что жидкость пере­
мешивается с постоянной скоростью, поэтому толщина пограничного слоя 
Sh постоянна. Предполагаем, что жидкость в пограничном слое неподвиж­
на, а концентрация растворяющегося вещества на поверхности раздела 
(х=0) равна концентрации в насыщенном растворе Cnoe =  снас. Наконец, 
если объем жидкости бесконечно большой (см. рис. VI.2, а), то концентра­
цию вещества на внешней поверхности пограничного слоя и в объеме жид­

кости C0Q можно 
считать равной ну­
лю, поэтому про­
цесс молекулярной 
диффузии в слое 
будет протекать в 
стационарном ре­
жиме и накопления 
вещества в каких - 
либо точках слоя не

Рис. VI.2. Стационарный процесс растворения твердого тела в Следователь
# = одвижущейся жидкости:

а)- объем жидкости бесконечно большой,
б)- объем жидкости конечен

но, — v и урав­

нение второго за­
кона Фика приоб­

ретает вид
d 2c
dx2

=  0 .

Решением этого уравнения является зависимость
с= Ax + Б.

Постоянные A u  В находим из граничных условий: 
при х=0 C-=Cnoe; при X=Sh C=Co6.
Подставляя эти значения в уравнение (VI. 12), получаем

(V I l l)

(VI.12)
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В ~ n̂oe-> -А ~  (роб спое) I »

п - Г  I С ° б  ~  С п ° в  Y  L ~ '-'ПОв ^  g

Следовательно при молекулярной диффузии через неподвижный слой рас­
пределение концентраций в этом слое линейно. Градиент концентрации 
при этом постоянен

_  Соб ~ tTlQg
dx Sh

причем этот градиент максимален при бесконечно большом объеме жидко­
сти

_  спов 
^ m a x  8 н

Поток массы компонента через слой в единицу времени в расчете на еди­
ницу поверхности растворяющегося вещества

Im  = ^ - ( C m e - Co6), (VT.13)

а максимальный поток

O^7Omax = cTioe- 
ин

Из сравнения выражений (VI.5) и (VI. 13) следует, что для принятых допу­
щений

P = D IS h.
При конечном объеме жидкости (см. рис. VI.2, б) концентрация рас­

творяющегося вещества в ней > 0 и с течением времени растет. В этом
случае изменяется со временем и концентрация вещества в слое ~  *  0 , и

соотношение (VI.11) будет неверным, а решение второго уравнения Фика 
усложнится. В этом случае можно записать следующее очевидное соотно­
шение

dco6 I dm
 = ----------CO.

dt V dt
Здесь со и V - площадь поверхности растворяющегося тела и объем жидко­
сти. Последнее уравнение с учетом формулы (VI. 13), будет иметь вид

= K o e -O 06)- (V I14)
dt SfiV

Интегрируя уравнение (VI. 14),получаем

Н спов - соб) = ~ т ^ { + const • (VI.15)ShV
В начальный момент времени концентрация компонента в объеме жидко­
сти равна нулю, поэтому постоянная интегрирования const=Incnoe. Таким 
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образом, концентрация растворяющегося вещества в жидкости может быть 
рассчитана по формуле

Из уравнений (VI. 13) и (VI. 16) видно, что для увеличения скорости 
растворения твердого тела в жидкости необходимо:
- повысить температуру, что приведет к увеличению концентрации насы­
щенного раствора Cnoe и коэффициента диффузии D;
- увеличить соотношение co/V, то есть измельчить твердую фазу;
- увеличить интенсивность перемешивания жидкости, так как при увеличе­
нии скорости движения жидкости относительно твердого тела уменьшается 
толщина пограничного слоя Sh;
- периодически обновлять растворитель, так как при ограниченном объеме 
его с течением времени со6 —> спов и при со6 =  Cnoe процесс растворения 
прекратится.

22.2. Кинетика процесса рафинирования металла шлаком

Рассмотрим кинетику перехода примесного компонента P  из стали в 
шлак. Этот процесс можно считать протекающим в три стадии, перенос 
компонента из объема металла к межфазной поверхности; химическая ре­
акция окисления компонента; перенос образовавшегося соединения в объ­
ем шлака. При контакте двух жидких фаз пограничные слои образуются по 
обе стороны поверхности раздела (рис. VI.3).

Скорости массопереноса примеси (кг/с) через пограничные слои в 
металле и шлаке определим следующими, аналогичными формуле (VI. 5), 
выражениями:

Здесь dm - масса примеси, ушедшей из металла и поступившей в шлак за 
время dt;
[Р] и [Р]* - концентрации примеси в объеме металла и на границе металл - 
шлак, мае. %;
(P) и (P)* - концентрации примеси в объеме шлака и на границе раздела 
шлак - металл, мае. %.
Определяемые формулами (VI. 17), (VI. 18) и (VI. 5) скорости отличаются 
размерностями:

[v/]= кг/'(м2-с), [v/> ]~  кг!с,
причем

(VI. 16)

(VI. 17)

(VI. 18)
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Vp= ViCDl
где о) - площадь поверхности раздела между шлаком и металлом. Кроме 
того, из - за разных способов определения концентраций в формулах (VI.5), 
(VI.17) и (VI.18) коэффициенты массоотдачи 0 и к  отличаются и размерно­
стями, и величинами. Учитывая очевидное соотношение 

d[P]
cP 100 ’

где Cp и [Р] - концентрации компонента P в кг/мг и мае. %\d - плотность 
фазы, кг/м3; можно записать, например, для металла

4 т ЦР] -  и  *) = (ср,об -  сР^ ) т  = P

и, следовательно,
4 м 0  = 0 ,Ш Месо/3(рМе).

_ р((Ме) & Me 
100 «(И-и*)

(VI. 19)

IPl
(P)

[Р]

IPl

t=ao
фавновесие)

(P)*

б)

ч (P)

6Me

1Р)равн

шлак металл

(P)равн

Рис. VI. 3. Схема процесса рафинирования металла шлаком 
при равновесном коэффициенте распределения Lp > 1:

[/jI3(P) - концентрации компонента в объеме металла и шлака, мас %, 
[Р]*,(Р)* - поверхностные концентрации;
$Мв ■ Зщл - толщины пограничных слоев

Аналогичное равнение можно записать и для шлака
4 UW) = . (VI.20)

Процесс переноса компонента P  через границу металл-шлак незави­
симо от механизма (чаще всего это необратимая химическая реакция окис­
ления) можно представить условной записью

и* г  (p T-
Полагая, что такой перенос является обратимой химической реакцией пер­
вого порядка, запишем для скорости процесса

= K v I p T ~ к* А р У- (VI-21)
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где кхр и кх р - константы скорости прямой и обратной реакции. Уравне­
ние (V1.21) преобразуем с использованием характеристик равновесного со­
стояния в рассматриваемой системе (рис. VI.3, б). При равновесии ско­
рость переноса компонента P через границу равна нулю и имеем 

О = * ' [P l (i>)x P l  JpoeH. x PV  / р  а в н ’

в предположении, что в состоянии равновесия градиента концентраций в 
граничных слоях нет. Отсюда

k ' (P)К х.р. _  V )р а в н . _  J  r v T
j r - T f ]  - l P- (У122*

x P I j r Ip a eH .

Величина Lp - называется коэффициентом равновесного распределения 
вещества P между шлаком и металлом, который зависит от природы сис­
темы и температуры. С учетом соотношения (VT.22) уравнение (VL21) за­
пишется

^ Ж )V = k'* х:р. Лх.р. И * Lp j
(VI.23)

При стационарном протекании процесса рафинирования металла шлаком, 
когда накопление вещества P в какой - либо части системы не происходит, 
скорости всех последовательных стадий должны быть одинаковыми и рав­
ны скорости перехода примеси из металла в шлак

V{pMe) = = Vxp = Vp. (VI.24)

Примечание. В формальной кинетике скорости прямой и обратной химических 
реакций определялись бы выражениями

, (Me)

vi:r - ¾ - = * ½ " " ' .
. t ,  (VL25>

VV   ^"(«4«)»
х р dt -  х р р ’ 

где константы скорости к  имеют размерность 1/с, а скорость имеет размерность кг/м3. 
Учитывая очевидные соотношения

'  M e  '  шл

а также
Ш еУ  =  г р у  J u w )*  =  Фцл_,р у
Р 100 Р 100 

получим для скоростей химических реакций

Vip. = о,оим/ м,[л *  (Vi.26)

V iv  =  ^  -  t f ;  о , O W u u F m ( P ) - .  ( V I . 2 7 )
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Именно таким образом определенная скорость химической реакции должна подстав­
ляться в уравнение (VI.24), так как ее размерность кг/с. Из сравнения уравнений (VI.21) 
с формулами (VI.26) и (VI.27) следует

K p  -  p. d̂ MevMe»

K p . = ^ o yOidmjtVuui.

Заметим кроме того, что
с (ш л )  к ф '  и ,  ,  г /  .  и

_  Р(равн) _  х.р. _  х.р. и-щ л 'ш л  __ ^  ^ u i n ' шл

c P(PMH) k *P к * 9 d MeVMe d Mev Me

то есть численное значение коэффициента распределения зависит не только от приро­
ды системы и температуры, но и от способа выражения концентрации примеси.

Следовательно, скорость рафинирования может быть рассчитана по 
любому из уравнений (VI.17), (VI.18) или (VI.23). Однако, в каждом из 
этих уравнений фигурируют концентрации примеси на межфазной границе 
[Р]* и (P)*, которые отличаются от концентрации в объеме [Р] и (P) и стро­
го не могут быть определены экспериментально. Для исключения величин 
[Р]* и (P)* перепишем с учетом равенств (VT.24) уравнения (VI.17),(VI.18) 
и (VI.23) в виде

к Ще)

/V р

К х.р. P p

Решив эту систему уравнений, исключая при этом неизвестные величины 
[Р]* и (P)*, получим для скорости рафинирования металла шлаком (кг/с)

Ур = К ( [ Р ] - Щ .  (VI.28)
Lp

В этом уравнении суммарный коэффициент массопередачи определяется 
выражением

1 1  1 1
—- = -тхгт + -7-Л —  + ------• (Y1.29)К  IcW  k ^ L p  K p

Проанализируем полученные выражения (VI.28) и (VI.29), например, для 
диффузионного процесса рафинирования.

При высоких температурах константа скорости химической реакции

кх р всегда много больше величин и к ^ ^ Ь р  и процесс рафиниро­
вания лимитируется массопередачей. В этом случае из условия стационар-
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(р)*ности процесса (V1.24) следует, что величина в уравнении
Lp

(VI.23) очень мала, то есть концентрация примеси на границе фаз стано­
вятся близкими к равновесным (рис. VI.3, а). Из уравнения (VT.29) для это­
го случая получаем

к (М е )

I  I I 4 ^ + 4 ^
kZ k^ L p  kiPm k lT h f  k i m Lr

Подставляя последнее выражение в уравнение (VI.28) получаем для скоро­
сти рафинирования в диффузионном режиме

. (Iил) +Kp
С учетом соотношений (VI. 19) и (VI.20) имеем 

к ( т  ( M e ) d

- Z -T =  Р. . • (VI.31)j (шл) «(шл) ,
P LfP шл

Как показывает опыт, наиболее сильно в этой формуле меняется коэффи­

циент массопередачи в шлаке Ppujt̂ . Для вязких тугоплавких шлаков он 
очень мал и

4 т  г
k ( w )  > :>  р '

Поэтому
Vp *  k ^ \ L p [ P \  -  (P )) , (VL32)

следовательно, процесс рафинирования лимитируется массопереносом в 
шлаке. При малой вязкости шлаков 

U M e )
K p  Т

Ic(W) <<: рK p

и скорость рафинирования

V p f k ^ ^ P ] - ^ - ) ,  (VI.33)
Lp

то есть лимитирующей стадией является массоперенос в металле. Отметим 
в заключении следующее. В начальный период рафинирования, сразу по­
сле наведения шлака (Р)»0 и при большом коэффициенте распределения Lp 
примеси скорость рафинирования при высоких температурах жидкотеку­
чими шлаками
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VP = k {PMe)[P\ 
определяется характеристиками только металла.

Полученные соотношения показывают, что увеличения скорости ра­
финирования проще всего добиться интенсивным перемешиванием фаз, 
приводящим к увеличению межфазной поверхности со и коэффициентов

и Icpiut̂ i и применением жидкотекучих шлаков такого состава, кото­
рый обеспечивает большую величину коэффициента распределения приме­
си между шлаком и металлом Lp.

23. ВНУТРЕННЯЯ МАССОПЕРЕДАЧА

При больших скоростях обтекания поверхности твердого тела жид­
костью или газом коэффициенты внешней массоотдачи настолько велики, 
что внешняя массопередача перестает влиять на скорость процесса в це­
лом. При этом концентрация переносимого компонента на межфазной по­
верхности становится равной его концентрации в объеме подвижной фазы. 
Процесс лимитируется внутренней массопередачей или химической реак­
цией.

23.1. Стационарная диффузия в твердом теле

В реальных процессах окисления твердых металлов, восстановления 
твердых оксидов вещества диффундируют через слой продуктов реакции, 
толщина которого увеличивается со временем. Рассмотрим стационарную 
диффузию через такой слой (см. рис. VI.4). Согласно первому закону Фика 
на единицу поверхности со= I

газ ели жидкость 
(окислитель или I 
восстановитель)

твердый продукт 
(оксид или металл)

TBqinas 
; исходная фаза 
‘(металл или оксид)

Рис. VI.4. Схема стационарной диффузии 
через слой твердого продукта

Cimi _ dg 
dt 1 dx

(VI.34)

рует
Если диффузия лимити- 

процесс окисления 
(восстановления), то градиент 
концентрации в слое должен 
быть постоянным
dc, _  cfp -  C10 - i .  cfp 

8 ’  9

О,

zP .
dx

где Cj0 и  Cj r  - концентрации 
диффундирующего вещества в 
подвижной фазе и на границе 
исходной и образующейся 
твердых фаз. Поэтому
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dt S
Толщина образовавшегося слоя и количество поступившего в него вещест­
ва связаны прямо пропорциональной зависимостью

щ = к 8 .  (VI.36)

Подставляя значение /я, из формулы (VI.36) в выражение (VI.34) и интег­
рируя, получаем

s 2 = 2 + const  
к

В начале процесса толщина слоя <£=0, следовательно, константа интегриро­
вания равна нулю и

£ = (VI.37)

Подставляя полученное значение S  в уравнения (VI.34) и (VI.35), получаем, 
что скорость диффузии

= (VI.38)
dt V 2t

обратно пропорциональна J t , а количество продиффундировавшего веще­
ства

щ  = 2 IcDi c^t (VI.39)
прямо пропорционально J t .

23.2. Нестационарная диффузия в полубесконечной среде

Если в процессе диффузии наблюдается изменение концентрации 
вещества в слое, то такой процесс называется нестационарным.

Рассмотрим нестационарную диффузию /- го вещества в полубеско­
нечной твердой среде от ее поверхности, контактирующей с подвижной
фазой с концентрацией c f . Среда считается полубесконечной, если во вре­
мя процесса (t\, ti, h  и т. д.) в ней на каком - либо расстоянии х от поверх­
ности найдется область с нулевой концентрацией диффундирующего ве­
щества (рис. VI.5). Граничные условия в таком процессе можно записать:

при £=0 с,=0 при любом х;
при t>  0 с,(х)-> 0  при х  - >  CO,

при t>  0 (Jtoe = const при х = 0.
Решение дифференциального уравнения второго закона Фика 

dq гл d 2q



для рассматриваемого случая с учетом граничных условий имеет вид

где <D(z) = 4 = J e  ^ d z  z  = - J ~
V я  Q V

(VI.40)

- гауссов интеграл, который решается

приближенными методами; его значения для разных пределов z приводятся 
в таблицах. Нетрудно убедиться, что уравнение (VI.40) соответствует вы­
бранным граничным условиям. Действительно, при х=0 Ф=0 и Ci ( X j )  -  с,0,

® .2 I—
а при х  ->оо Je z dz = Ыл /2  и Ci ( X j )  = 0. 

о

Рис. VI. 5. Схема нестационарной диффузии

Графики зависимости концентрации Ci  от расстояния от межфазной грани­
цы для разного времени t\<ti<t^ приведены на рис. VI.5. Как видно, в каж­
дом сечении, параллельном поверхности среды, концентрация увеличива­
ется со временем, а фронт диффузии с течением времени удаляется от 
межфазной поверхности и толщина диффузионного слоя со временем уве­
личивается. Градиент концентрации является сложной функцией парамет­
ров диффузии:

dci(*J ) _ „оdO _ „о '  N2
dx

I
dx ■In J d j

exp
2 JD J.

(VI.41)

При X=O

(VI.42)
Jx=O  J x D j t

то есть на межфазной границе градиент концентрации по абсолютной ве­
личине обратно пропорционален -Jt, а поток диффузии через единицу 
межфазной поверхности
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1 f dmA J  d c , ( x , o )  c ,0 V dJ j  (VI.43)
c o \ dt ) I=0 V dx J x=0 Vnt

уменьшается пропорционально Vt.
23.3. Диффузия, сопровождаемая химической реакцией

Рассмотрим случай, когда поступающий в твердую фазу i- ый компо­
нент вступает в химическую реакцию первого порядка. Скорость переноса 
компонента через межфазную поверхность в направлении оси х, перпенди­
кулярной этой поверхности

(VI .44)
dt \ d x ) x=0

Для определения градиента концентрации на границе № 1  необходи-
\ d x J x=о

мо решить уравнение

^ t - - D  d  ^  -  Icci 
dt ' dx2

в котором первое слагаемое определяет увеличение со временем концен­
трации компонента в элементарном слое dx из-за диффузии, а второе -  
уменьшение концентрации из-за расходования компонента в химической 
реакции первого порядка. Если через некоторое время процесс
станет стационарным, то количества компонента, поступающего в любой 
элементарный слой dx в результате диффузии и расходуемого в этом слое в

A 1
химической реакции, уравняются. При этом = 0 и

з2
Di - V  = Icq. (VI.45)

дх
Решение дифференциального уравнения (VI.45) имеет вид

„  f [Ar I
Cj = Л е х р |-  X ^—■ I  + B ex p j- x ^ j -  (VI.46)

Констанш интегрирования А и В найдем из следующих граничных усло­
вий; на поверхности раздела X=O v tq =  c f , при х —>оо q  - » 0. Подставляя 
полученные значения А и В в уравнение (VI.46), получаем

(VI.47)

Формула (VI.47) описывает стационарное распределение переносимого 
компонента внутри неподвижной фазы.
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Дифференцируя зависимость (VI.47), найдем для градиента концен­
трации на межфазной границе

(V148)
х= 0  » 1

С учетом вьфажения (VI.48) из формулы (VI.43) находим скорость поступ­
ления вещества в твердую фазу

(VL49)
dt

Интегрируя соотношение (VI.49), получаем количество компонента, посту­
пившего в твердое тело за время t,

щ  = cftJkD j. (VI.50)
Константа скорости химической реакции к  и коэффициент диффузии 

D1 зависят от температуры:

к = £0ехр| - Di = А о ехр| ~ • (VI.51)
RT

Подставляя эти величины в соотношение (VI.49), будем иметь

= « р [ -  ■ (VI-52)

Таким образом, скорость процесса можно представить в общем виде

^  = К0е х р ( - ^ ) ,  (VI.53)

а экспериментально наблюдаемую - "кажущуюся" - энергию активации 
процесса считать равной среднему арифметическому из истинных энергий 
активации химической реакции и диффузии.

В общем случае, когда на скорость поступления вещества в твердую 
фазу влияет и внешняя массопередача, для стационарного процесса

dm,} (  dm,Л
/ поэтомувнутр.

= Д  ( c f  -  С°). (VI.54)
dt

Здесь с * -  концентрация компонента в объеме подвижной фазы; Д  -  ко­
эффициент массопереноса в подвижной фазе. Выразив из уравнения 
(VI.54)значение с,0 ,

cF = A jttT ' v̂ i -55)P t+JkDi
получаем для скорости переноса компонента через межфазную границу'

276



Проанализируем полученные зависимости и определим возможные режи­
мы протекания процесса.

Если P1 « -JkDj, величина диффузионного потока - m̂  = P cT ■> и
dt

процесс идет во внешнедиффузионном режиме. При этом концентрация 
компонента на границе раздела

близка к нулю (кривая I на рис VI.6.). Такой режим протекания процесса 
наблюдается при высоких температурах и малых скоростях обтекания 
твердой фазы потоком жидкости или газа.

Рис. VI. 6. Распределение переносимого компонента 
при протекании процесса во внешнедиффузиониом 
(I), внутридиффузионном (2) и кинетическом (3) 
режимах

При больших скоростях обтекания и невысоких температурах 
P  » Щ .  Тогда c f ~ с® и диффузионный поток описывается уравнением 
(VI.49), а распределение компонента в неподвижной фазе -  формулой 
(Vi.47). Здесь возможны два случая. При относительно низких температу­
рах и высокой пористости твердой фазы Dt »  к . Из уравнения (VI.48) 
следует, что в этом случае градиент концентрации компонента в непод­
вижной фазе даже на границе раздела невелик, процесс идет в кинетиче­
ском режиме, а зона химической реакции распространяется на весь объем 
неподвижной фазы (кривая 3, рис. VI.6). С повышением температуры ве­
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личина константы скорости химической реакции к  растет гораздо быстрее 
Di и при высоких температурах возможно Di «  к . Поэтому концентрация 
компонента быстро падает по мере удаления от поверхности раздела; хи­
мическая реакция протекает практически на поверхности твердой фазы и 
лимитирующим звеном является внутренняя диффузия (кривая 2, рис. 
VI.6).
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24. ТЕОРИЯ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Электрохимия -  это раздел физической химии, в котором изучаются 
физико-химические свойства ионных систем, а также процессы и явления, 
которые протекают на границах раздела фаз с участием заряженных частиц 
(ионов, электронов). Электрохимия как наука имеет первостепенное прак­
тическое значение в разработке и организации оптимальных вариантов 
многих технологических операций при получении металлов, глубокой очи­
стке материалов, для объяснения причин коррозионных разрушений ме­
таллов и сплавов и предсказания эффективных способов защиты их, в раз­
работке и развитии электрохимических методов анализа.

24.1. Теория электролитической диссоциации Аррениуса

В основе теории, разработанной С.Аррениусом в 1883-1887 г.г., ле­
жит представление о том, что при растворении в воде и других полярных 
растворителях молекулы электролита диссоциируют на ионы. Число обра­
зующихся ионов, их строение, величина и знак заряда зависят от природы 
электролита. Причины диссоциации электролита в теории Аррениуса не 
обсуждаются. При описании свойств растворов электролитов предполага­
ется, что диссоциация молекул электролита на ионы является неполной, 
ионы в растворе не взаимодействуют друг с другом и их поведение в сис­
теме подчиняется идеальному закону действующих масс. Допустим, что 
электролит KA находится в равновесии с продуктами диссоциации катио­
ном K+ и анионом AT. Тогда в соответствии с идеальным законом дейст­
вующих масс для реакции диссоциации

KA = K ' +А~, (V U l)

соотношение мевду концентрациями электролита и ионов при постоянной 
температуре будет равно

А'
[ S i  < ™ 2>

В уравнении (VU.2) K# - константа равновесия реакции (VII.I), назы­
ваемая константой диссоциации; [КА ] -  равновесная концентрация недис- 
социированных молекул электролита в растворе, [/TbJ и [А ] -  равновесные 
концентрации ионов (продуктов диссоциации).

Если концентрация раствора С (моль/л), а доля распавшихся молекул 
а, то в каждом литре раствора продиссоциирует a t' моль электролита и 
равновесная концентрация электролита KA составит (Ua)C моль/л. По ре­
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акции (VII.I) на одну распавшуюся молекулу электролита образуется по 
одному иону IC  и AT. Следовательно, при диссоциации аС моль КА, обра­
зуется по аС моль ионов IC  и А~ и [1С]=[А']=аС, моль/л. Подставляя рав­
новесные концентрации КА, IC и А' в уравнение (VH.2), получаем

Это уравнение позволяет определить величину степени диссоциации элек­
тролита в растворах разного состава.

Теория Аррениуса сыграла большую роль в развитии химии: на ее 
основе была создана первая теория растворов кислот и оснований, объяс­
нены многие явления в системах, содержащих электролит. Однако, как по­
казал опыт, теория Аррениуса строго применима только к разбавленным 
растворам слабых электролитов, для которых степень диссоциации а<I. 
При заметных концентрациях электролита и для сильных электролитов 
( а - 1) уравнение (VII.3) оказывается несправедливым. Нарушение количе­
ственных закономерностей теории Аррениуса проявляется, например, в 
том, что при высоких концентрациях электролита в растворе разные мето­
ды определения степени диссоциации дают несовпадающие результаты.

Недостатки теории Аррениуса объясняются игнорированием взаимо­
действия между ионами, а также ионов и молекул электролита с молекула­
ми растворителя. Без учета этого взаимодействия нельзя объяснить про­
цесс образования ионов и устойчивость ионных систем. При растворении 
происходит разрушение молекул электролита за счет химического взаимо­
действия с диполями растворителя. Это подтверждается тем, что энергия 
связи атомов (ионов) в молекуле электролита оказывается одного порядка с 
энергией взаимодействия ионов с молекулами растворителя.

24.2. Химическое равновесие в растворах электролитов

Рассмотрим примеры приложения теории электролитической диссо­
циации Аррениуса к химическому равновесию в растворах.

Ионное произведение воды. Вода диссоциирует по реакции

Так как степень диссоциации очень мала, концентрацию воды [H2O] можно 
считать постоянной. Тогда из уравнения (VII.4) следует

(Vn.3)

н 2о%. H+ + о н

для которой

(VH4)
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[ / r j t f t f - ]  = Кд[НгО) = Ke, (VII.5)

Произведение равновесных концентраций ионов водорода и гидро­
ксила называется ионным произведением воды. Величина Ke зависит от 
температуры. При 25°С [Hf ] [OTfj=IO'14. Обычно это соотношение выра­
жают в логарифмических координатах

~ Ke = -IgJn+J -  lgJOH- ] = +14,

а отрицательный десятичный логарифм концентрации водородных ионов 
называют водородным показателем или pH  среды:

pH  = -Ig fH +].

Нейтральному раствору, для которого [Tf+]=[ОТГ]=IO'7, отвечает значение 
рН=1, в кислой среде - рН<1, в щелочной - рН>1.

Произведение растворимости. Растворимость. Растворимость 
вещесгва-это его концентрация в насыщенном растворе, то есть в рас­
творе, находящемся в равновесии с твердым веществом:

H-AjfcVp)-
Если растворенное вещество электролит, то оно в растворе диссоциирует 
по реакции

KAt^ ,  Г +  А ' ,  

для которой, согласно теории Аррениуса, константа диссоциации

IКл =
К +\\А-

[КА]
(VU.6)

Концентрация электролита в насыщенном растворе при заданной темпера­
туре величина постоянная, поэтому вместо соотношения (VEL6) можно за­
писать

J ^ +JJA-J = Kd - \KA] = L (VII.7)

Постоянная L называется произведением растворимости вещества; напри­
мер

L Aga  = p g +] [ c r ] ;  LAsiCr0  ̂ = [Ag+J2JcrO4- 2]; L pbch = [™ +2] [ с г ] 2 .

В пересыщенном растворе [IC]\A~]>L и происходит выпадение осад­
ка КА. Если же произведение концентраций ионов меньше произведения 
растворимости, то осадок не выпадает. При добавлении легкорастворимой
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соли, содержащей один из ионов труднорастворимого вещества, концен­
трация второго иона этого вещества должна согласно уравнению (VU.7) 
уменьшаться. Этим пользуются на практике для более полного выделения 
из раствора одного из ионов.

Гидролиз солей. Гидролизом называется химическое взаимодействие 
ионов слабых кислот или оснований с водой с образованием малодиссо- 
циированной кислоты или малодиссоциированного основания. Например, 
щелочная реакция гидролиза:

CH1COQ--H1O-CH,соон^он-, 
кислая реакция гидролиза;

AP+ +3H20  =Al(OH)1+ЪН*.
Гидролиз является реакцией, обратной реакции нейтрализации. Степень 
гидролиза выражается отношением числа гидролизованных ионов к обще­
му их числу. Гидролиз тем сильнее, чем меньше склонны к электролитиче­
ской диссоциации образующиеся кислота или основание Для щелочной 
реакции:

А~* H2O=HA +ОН,

(™ 8)

Для кислой реакции:
IC + H1O=KOH+H*,

[кон
[ * +] (Kd)ocii

Концентрация воды [H1OX которую можно считать постоянной, входит в 
величину константы гидролиза Кг.
Пример I. Константа диссоциации уксусной кислоты в воде при 298К равна 1,8-10'5. 
Каким будет pH раствора, если к I л раствора, содержащего I молъ/л CHiCOOH, до­
бавить 0,1 моль ацетата натрия?

Реакция диссоциации уксусной кислоты:
CHiCOOH=CH1COO' - К .

В результате частичной диссоциации CHiCOOH в I л раствора содержится (I-а) моль 
CH1COOH, а  моль ионов CH1COO~ и а моль ионов H+. С учетом добавленного к рас­
твору 0,1 моль сильного электролита CH1COONa концентрация ионов CH1COGr  со­
ставит (0,1+ а) моль/л. Степень диссоциации а  определяем из идеального закона дей­
ствующих масс:

э [C-H1COOH] I -C

283



Решая это уравнение, находим, что се= 1,8-10"4. Равновесная концентрация ионов i t  
равна 1,8- IO- * моль/л.
Следовательно:

ptf=-lg[tf>3,74.
Пример 2. Определить константу гидролиза цианида натрия и pH его водного 

раствора при концентрации 0,01 моль/л и температуре 298 К, если ионное произведе­
ние воды и константа диссоциации цианистоводородной кислоты равны I,O-IO"14 и 
7,9-1040 соответственно.

Реакция гидролиза цианида натрия имеет вид CN~+НгО =HCN+ O K .
Константу гидролиза NaCN определяем по уравнению (VII.8):

К, 1,0-IO'14 5
Кг = =1,3-10 5.

Kd 7,9-10 10
Если в I л раствора гидролизуется 0,01 моль NaCN, то в соответствие с реакцией гид­
ролиза образуется х моль HCN и х моль ионов O K . В равновесии с ними остается
(0,01-х) моль NaCN. Значение х определяем из закона действующих масс реакции гид­
ролиза:

\HCN\o k \ х-х 5 ,
К, =----г ч— l = — ------= 1,3-10"5; х = 3,54-W a моль.

[САГ"] 0,01-х

Таким образом, концентрация ионов O K  в растворе равна 3,54-Ю"4 моль/л, 
концентрацию ионов i t  находим из уравнения (VII. 5):

Ke = [Н+ Jo / Г  ] = [tf+]x 3,54- IO^1 = 1,0- IO'14;

[tf+] = 2,825-IO'11 моль/л;

/>tf = -lg [tf+] = 10,55.

24.3. Термодинамическое описание равновесия
в растворах электролитов

Термодинамические свойства электролита в реальных растворах ха­
рактеризуются через активность электролита. Активность электролита-это 
функция его концентрации, которую нужно подставить в выражение для 
химического потенциала компонента идеального раствора, чтобы исполь­
зовать его для определения р  электролита в растворе. Таким образом, хи­
мический потенциал электролита

Hэ = M T + InRTlaa3. (УП. 10)

Здесь а3- активность электролита, a Ihcm- стандартное значение химическо­
го потенциала, отвечающее условию оэ=1. В качестве стандартного выби­
рается гипотетический раствор с концентрацией, равной единице, в кото­
ром отсутствует ион- ионное взаимодействие.

Активность электролита можно выразить через активности ионов, 
используя условие ионного равновесия 
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Kv+AvJ ; y +K z+ + v_Az--

M3 = y+MKz+ + v- MAz- ■
Учитывая, что и в стандартном растворе 

cm .cm , . .ст
M3 ~~ v+Mg*+ Аг~ 5

и принимая во внимание уравнение (VII. 10), получаем 

а3 = <э++ ■ av-.

Здесь а+и а- -  активности катиона К*+ и аниона Аг~ соответственно Экс­
периментально удается определить активность небольшого числа ионов — 
только тех, для которых известны соответствующие ионоселективные 
электроды, например, активности иона водорода и иона фтора. Поэтому 
при описании свойств растворов электролитов используют понятие сред­
ней активности

I__
K+ + V_

которая связана с аэ соотношением

a ,-a * ''* '” 0 - (VH-11)

Отклонение свойств реального раствора от идеального обычно ха­
рактеризуют коэффициентом активности

Y3 = . (VII. 12)
тэ

Здесь тэ -  моляльность электролита. Используя подобные соотношения 
для ионов

а+ = у +т+ = у+у+т; 
а_ =у_/и_ =y_v_m,  

среднюю активность можно выразить следующим образом:

a ± = y ±v±m, (VII. 13)

где у± = \ у У*уУ -  средний коэффициент активности; К  -  средний сте­
хиометрический коэффициент:

v ± =  t f v + + ' v -~  =  V+ +  V_. (VII.14)

Аналогичные соотношения получаются и при других способах выра­
жения концентрации электролита. Во всех концентрационных шкалах ко­
эффициенты активности при бесконечном разбавлении раствора становят-
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ся равными единице, так как при этом ион-ионное взаимодействие стре­
мится к нулю и раствор становится идеальным. Этим свойством удобно 
пользоваться для установления связи между коэффициентами активности в 
разных концентрационных шкалах. Например,

/ ± = У ± - ~ - ~ -  (VD.15)
* с gj®

Здесь f ±  -  средний коэффициент активности электролита, когда его кон­
центрация выражается молярностью, с00 и /и 00 -концентрации в бесконеч­
но разбавленном растворе. Из определения с и т  следует

с d-  = -------   , (VII.16)
т I + OjOOlmM

где d -  плотность раствора, г/см3; M -  молярная масса электролита, г/моль. 
с00Поскольку = d ,  окончательно будем иметь
т°°

А - У ± — , (VII. 17)
с

г д е  d -  п л о т н о с т ь  р а с т в о р и т е л я .

При переходе от бесконечно разбавленных растворов к концентриро­
ванным средний коэффициент активности электролита сначала уменьшает­
ся вследствие электростатического притяжения между ионами и при неко­
торой концентрации становится минимальным; при дальнейшем повыше­
нии концентрации, когда существенную роль начинает играть сила оттал­
кивания, у± увеличивается, и, когда силы притяжения и отталкивания 
уравновесятся, он становится равным I. В очень концентрированных рас­
творах силы отталкивания становятся преобладающими и у± >1 (табл. 
VHl).

Таблица VII. I
Средний коэффициент активности M nCh в растворах разной концентрации

с, г-экв/л 0,1 0,4 0,8 2,0 3,0 5,0

и 0,516 0,442 0,445 0,668 0,934 1,55

Коэффициенты активности ионов электролита зависят от электриче­
ских зарядов всех ионов раствора, включая ионы, вносимые посторонними 
электролитами. Для характеристики этой зависимости используется прави­
ло ионной силы Льюиса и Рэндала. Ионной силой раствора называется по­
лусумма произведений концентраций ионов на квадрат их валентности:
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или

(VII. 19)
i

Правило ионной силы: средний коэффициент активности данного электро­
лита одинаков во всех разбавленных растворах с равной ионной силой. 
Этот закон точен при т < 0,02, но приближенно им можно пользоваться до 
M = 0 ,2 .

Зависимость среднего коэффициента активности от величины ионной 
силы определяется уравнением

Igу± = или Ig/ ± = -Л '-Д Г , (VH.20)

где h ,h ’ — коэффициенты пропорциональности.
Таким образом, для реальных растворов электролитов в уравнении 

константы диссоциации, выражающем химическое равновесие, концентра­
ции должны быть заменены активностями. Так, для реакции KA=K +А' 
константа диссоциации запишется следующим образом:

а ^ а  у +у
Kd = _л _  = к  _ К _ А _  = к д{Я)ГЦ, (VTE.21)

а  к а  Y k a

Произведение растворимости для соединения KA примет вид

Ца) = а ( ^ ) а(д-) = ' (УП'22)

Пример 3. Определить активность BaCh в 0,1- молялъном растворе, если 
у±=0,501.

Активность BaCh определяем по формуле (VII. 11), используя соотношения 
(VII. 13) и (VII. 14).

Vi = H l-I1 = 4½,

аэ = а \=  (mv± ■ у±)3 = (̂ 0,1 • 4½ • 0,50lj = 5,03 ■ 10“

Пример 4. Определить средний коэффициент активности NaCl и ионную силу 
раствора с концентрацией NaCl 0,5 моль/л, подкисленную серной кислотой до концен­
трации 0,01 моль/л; A= 0,509 {моль/л)ЛГ1.

Ионную силу раствора определяем по уравнению (VII. 18),

I= = (°>5• I + 0,5■ I + 2• 0,0Ы + 0,01 • 22) = 0,53 моль/ л
Средний коэффициент активности рассчитываем по формуле (VII.20)

As = | S ^ >  (VII. 18)

-4
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Ig  / ± = -0,509 • V^53 = -0,37; 
f ± = 0,426.

24.4. Электростатическая теория сильных электролитов

Основы электростатической теории сильных электролитов разрабо­
таны П.Дебаем и Э.Гюккелем в 1923 г. Они исходили из предположения, 
что в растворе имеет место присущий ионным кристаллам ближний поря­
док в расположении ионов; каждый ион окружен преимущественно ионами 
противоположного знака. Для решения задачи о распределении и взаимо­
действии ионов в растворах электролитов в модели Дебая и Гюккеля выби­
рается один ион (центральный), который принимается неподвижным, и 
рассматривается распределение остальных ионов вокруг центрального ио­
на. Характер этого распределения обусловлен двумя факторами: электро­
статическим взаимодействием центрального иона с окружающими его ио­
нами и тепловым движением ионов. Электростатическое взаимодействие 
способствует концентрированию вокруг центрального иона преимущест­
венно ионов противоположного знака, а тепловое движение противодейст­
вует этому. Действие этих факторов приводит к образованию вокруг цен­
трального иона облака зарядов, которое называют ионной атмосферой. 
Плотность заряда ионной атмосферы уменьшается по мере удаления от 
центрального иона. Общий заряд ионной атмосферы из-за элекгроней- 
тральности раствора в целом по абсолютной величине равен заряду цен­
трального иона и противоположен ему по знаку.

В теории Дебая-Гюккеля предполагается, что отклонение реального 
раствора от идеального обусловлено энергией взаимодействия центрально­
го иона с ионной атмосферой. Для оценки этой величины необходимо оп­
ределить потенциал, который создает ионная атмосфера в месте располо­
жения центрального иона. Рассчитать его можно, используя принцип су­
перпозиции (наложения) электрических полей, по формуле

¥  = ¥и +¥а , (VK23)

где у  -  потенциал среды на расстоянии г от центрального иона; у/и -  
потенциал, создаваемый центральным ионом, а у/а -  потенциал, создавае­
мый ионной атмосферой.

Для определения у/ и у/и в первом приближении исходят из следую­
щих допущений: электролит считается полностью диссоциированным 
(а= I); раствор рассматривается как непрерывная среда с диэлектрической 
проницаемостью, равной диэлектрической проницаемости чистого раство­
рителя; ионы имеет точечный заряд и взаимодействуют только по закону 
Кулона; распределение ионов вокруг центрального подчиняется статистике 
Максвелла-Больцмана.
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г , -  J / d r .  = (УП.24)
г г Arce0Er1 Aree0Sr

Здесь / -  сила, с которой центральный ион с зарядом z,-e действует на еди­
ничный заряд, находящийся от него на расстоянии г, то есть напряжен­
ность поля, создаваемого центральным ионом. По закону Кулона

/  = - ^ ,
Агее0ег

где SS0=Ea-  абсолютная диэлектрическая проницаемость раствора, Ф/м, 
12£о=8,854-10 Ф/м -  диэлектрическая проницаемость вакуума, называемая 

также электрической постоянной', е — относительная диэлектрическая про­
ницаемость (величина безразмерная, например для воды при 20°С равная 
81). Относительная диэлектрическая проницаемость показывает во сколько 
раз сила взаимодействия зарядов в диэлектрике меньше, чем в вакууме из- 
за экранизации зарядов молекулами среды.

Потенциал раствора у/ на расстоянии г  от центрального иона, в соот­
ветствии с приведенными допущениями, определяется из уравнения Пуас­
сона:

+ = (VU.25)
d r  Г d r  E0E

которое представлено в сферических координатах, так как ионная атмо­
сфера обладает шаровой симметрией. В уравнении (VII.25) р  -  плотность 
заряда ионной атмосферы, являющаяся функцией г.

Для определения р  рассмотрим малый объем dV  ионной атмосферы 
на расстоянии г  от центрального иона, и определим заряд этого объема. В 
объеме dV  содержатся в общем случае ионы разного сорта с локальной 
концентрацией л, ионов/мг. Если заряд /-го иона с учетом знака равен z,e, 
то полный заряд объема dV  будет (LniZje) dV. Разделив это число на вели­
чину объема, получим плотность заряда:

P = Z n iZiC. (V13.26)

По уравнению Максвелла-Больцмана локальная концентрация связана со 
средней объемной ni 0 уравнением

nI -  ^ ,о ехр |~  (VII.27)

где Zjeyr- работа, которую нужно затратить против электрических (куло- 
новских) сил, чтобы вызвать изменение концентрации иона по сравнению с

Согласно этим допущениям
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и, о. Подставляя значение л, из уравнения (V1I.27) в формулу (VII.26), полу­
чаем

Выраженная уравнением (VII.28) зависимость р  от у/ не позволяет 
проинтегрировать уравнение (VII.25). Поэтому в теории Дебая-Гюккеля 
экспоненту в соотношении (VII.28) разлагают в ряд и ограничиваются дву­
мя первыми членами разложения (е~а^  « I -а у /):

При выводе уравнения (V11.29) учитывается, что из-за электронейгрально-

много меньше энергии теплового движения кТ. Это условие выполняется 
даже при достаточно низкой температуре только для разбавленных раство­
ров.

Заменяя р  в уравнении (VII.25) его значением из формулы (VH.29), 
получаем

А I и A2 — постоянные интегрирования. Для их определения используются 
граничные условия. На бесконечно большом расстоянии от центрального 
иона (г-уоо) у̂ -уО. Из этого условия следует, что Л2=0 и

(VII.28)

\

/9 * Yriinz} у/. (VII.29)

сти раствора Zrt^oz,e=0. Разложение возможно, если

W V
« I , т о  есть когда энергия электростатического взаимодействия z ,e y /

(УП.30)

где

(VH.31)

Решение уравнения (УП.30) имеет вид

(VII.32)

(vn.33)
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При бесконечном разбавлении раствора вблизи центрального иона Y=Yu, 
то есть потенциал определяется только зарядом центрального иона. Учи­
тывая это, из соотношений (VU.24) и (УП.ЗЗ) получаем

(у н -34>Л теще

так как e~v  при г—>0 стремится к единице. Подставляя значение А\ в фор­
мулу (VD.33) для потенциала у/, окончательно находим

Y  = X r) CVII.35)
4 TeE0ET

Потенциал, создаваемый атмосферой, определяется из формулы 
(VII.23) заменой Y k  Y u  и х  значениями из уравнений (VD.35) и (VH.24):

Y a = Y - Y u  =
A k e 0 E T

{еГхг  - 1). (УП.36)

Потенциал, создаваемый ионной атмосферой в месте расположения цен­
трального иона (его называют потенциалом ионной атмосферы), равен

Ya = 4 тее0е
— — -  = - - 5 5 ? . ,  ( v n . 37 )

. r  .Ц о

так как при малых значениях г экспонента
Уравнение (VII.37) по форме идентично соотношению (VII.24) с той 

только разницей, что в нем вместо расстояния от центрального иона г  фи­
гурирует величина Mx Из этой аналогии следует, что ионная атмосфера 
оказывает на центральный ион такое же действие, какое оказывал бы заряд 
(-Zje), расположенный от центрального иона на расстоянии I !%■ По этой 
причине Mx называют радиусом ионной атмосферы. Чем больше радиус 
ионной атмосферы, тем слабее взаимодействие центрального иона с его 
окружением. В соответствии с равенством (VH.31) радиус ионной атмо­
сферы определяется соотношением

Уг
(УП.38)

X

е0екТ

из которого видно, что этот радиус тем больше, чем выше температура и 
меньше концентрация электролита в растворе.

Химический потенциал <-го иона в растворе равен

P1 = ц Г  + (fcrinq + AT7In f , . (УП.39)
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В этом уравнении с, - молярность i-ro иона в растворе, а /  - коэффициент 
активности иона. Последнее слагаемое уравнения (VH.40) характеризует 
изменение энергии иона при переходе его из идеального раствора в реаль­
ный того же состава. В теории Дебая-Гюккеля — это изменение энергии 
иона определяется электростатическим взаимодействием его с ионной ат­
мосферой, которое, как это следует из соотношений (VH.24) и (VI1.37), 
сводится к кулоновскому взаимодействию двух ионов с зарядами z,e и -z,e, 
находящихся на расстоянии I/Z- Энергия такого взаимодействия равна

4 KEfjB
и поровну распределяется между взаимодействующими ионами. Таким об­
разом,

трация иона, выраженная в моль/л.
Если объединить константы уравнения (VII.41), его можно привести 

к виду

Подставляя в эту формулу значения f  из уравнения (VII.42), получаем со­
отношение

^ e 2Z

M£q£

Из соотношения (VII.40) с учетом уравнения (VII.38) следует:

где Na-  число Авогадро, Ic=OiS ^ c jZ2 -  ионная сила раствора, а с,- концен-

(VTI .44)

которое с учетом условия электронейтральности
V4rZjr = -v_z_

преобразуется в формулу 
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известную как предельный закон Дебая-Гюккеля. Формула (VII.45) позво­
ляет оценить применимость теории Дебая-Гюккеля к растворам сильного 
электролита из сравнения рассчитанных значений/ t  с найденными экспе­
риментально. При этом следует учитывать, что уравнение (VII.45) позволя­
ет рассчитать коэффициент активность электролита, когда его концентра­
ция выражена в молярных долях. Опытным путем обычно получают у±, так 
как концентрацию выражают моляльностью. Коэффициенты f ± и у± связаны 
соотношением

/±  =Г±{ I + 0,00 Ш 0/й), (VII.46)

в котором Mo - молярная масса растворителя.
Опыт показывает, что уравнение (VII.46) справедливо лишь для раз­

бавленных растворов, in < 0,01. Однако уже это следует признать большим 
успехом теории Дебая-Гюккеля, так как предельный закон не содержит 
эмпирических параметров. Для разработки теории более концентрирован­
ных растворов необходимо исключить перечисленные выше допущения, 
положенные в основу модели раствора первого приближения. Дебай и 
Гюккель показали, что только учет размеров ионов (отказ от предположе­
ния о точечных размерах) позволяет распространить предельный закон на 
растворы с концентрацией до т -  0,1.

Пример 5. Рассчитать средний коэффициент активности MgSO* в водном 
растворе с концентрацией MgSOt I ммоль/л при 298К. Диэлектрическая проницае­
мость воды равна 78,3 Ф/м.

Средний коэффициент активность MgSOi рассчитываем по формуле (VII.45).

h = 1,825 • 106(гг7)~% = 1,825 - 10б(78,3 • 2 9 8 ) '^  = 0,512 (моль / л)“^ ,

I  = ^(о,001 ■ 22 + 0,001 • 22) = 0,004 моль /  л;

Ig/±  = -2  • 2 • 0,512 ■ -у/0,004 = -0,130; / ± = 0,741.

25. НЕРАВНОВЕСНЫЕ ЯВЛЕНИЯ
В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Раствор электролита находится в равновесном состоянии, если в лю­
бых макроскопических элементах объема интенсивные свойства 
(температура, давление, концентрация, электрический потенциал) имеют 
одинаковые значения. При наличии градиента интенсивного свойства в 
растворе возникают процессы, приводящие к его выравниванию.

В данной главе будут рассмотрены процессы движения заряженных 
частиц в растворах при наличии градиентов электрического и химического 
потенциалов, а также возникающие при этом эффекты.

Ig /±  = ~|z+z_|W 7, (VII.45)
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25.1. Химическое действие электрического тока. Законы Фарадея

Многие химические реакции можно считать совокупностью процес­
сов окисления и восстановления, когда атомы одних веществ окисляются 
(отдают электроны), а других -  восстанавливаются (принимают электро­
ны). Например, простейшая реакция взаимодействия металлического цинка 
с водным раствором сернокислой меди

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu (VI1.47)
с физической точки зрения представляет собой переход электронов от вос­
становителя к окислителю:

Zn + Cu2+ Zn2+ + Cu, (VII.48)

Z n -+ Zn2++2е, (VII.49)

Cu2++ 2 е-+ Cu. (V 11.50)

Рис.VII.I. Схема электрохимической 
системы (гальванический элемент), в 
которой протекает реакция (VII 48)

PhcVII 2 Схема электрохимической 
системы (электролизер), в которой 
протекает реакция (V1I.51)

Рассматриваемую реакцию можно осуществить другим путем, разде­
лив пространственно окислитель и восстановитель и передавая электроны с 
помощью металлических проводников (рис. VII. I); для протекания реакции, 
кроме переноса электронов, должен быть организован и поток анионов, 
SO4", так как электрическая цепь должна быть замкнутой. Реакции, осуще­
ствленные таким способом, называются электрохимическими, а система, 
состоящая из электролитов (ионных проводников) и электродов — элек­
тронных проводников, находящихся в контакте с электролитами, — элек­
трохимической цепью„ Устройство, в котором осуществляется электрохи­
мический процесс, называется электрохимической ячейкой.
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Существует два типа электрохимических систем. В одних, -  химиче­
ских источниках тока (гальванических элементах), -  производится элек­
трическая энергия в результате самопроизвольно протекающих электрохи­
мических реакций. Пример такой цепи приведен на рис. VII. I . Здесь левый 
(цинковый) электрод посылает электроны, образующиеся по реакции 
(VII.49), во внешнюю цепь. Он называется анодом. Правый (медный) элек­
трод принимает электроны по реакции (VII.50) и называется катодом. В 
гальваническом элементе анод является отрицательным электродам, а ка­
тод -  положительным.

Электрохимическая система другого типа является преобразователем 
электрической энергии в химическую. Такая система, в которой химиче­
ские превращения протекают за счет электрической энергии, называется 
электролизером, а процесс преобразования -  электролизом. Пример элек­
тролизера приведен на рис. VII.2. В этой цепи осуществляется реакция

Z n rl + Cu -> Cu+2 + Zn, (VII.51)

обратная реакции (VII.48). На цинковом электроде протекает процесс вос­
становления

Z nr2 + 2е -> Zn, (VII.52)

а на медном -  окисления

Cu -> Cu+2 + 2е. (VH.53)

Цинковый электрод является катодом. Он подсоединен к отрицательному 
полюсу внешнего источника электрического тока. Медный электрод -  
анод, в данном случае положительно заряженный электрод.

Заметим, что в любой цепи катодом называют электрод, на котором 
протекает реакция восстановления, а анодом -  электрод, на котором идет 
окисление.

Выражениями закона сохранения вещества применительно к элек­
трохимическим превращениям на электродах являются законы Фарадея 
(законы электролиза).

Первый закон Фарадея. Количество вещества, прореагировавшего 
(выделившегося или разложившегося) при элекгролизе, прямо пропорцио­
нально количеству электричества, пропущенного через электрохимическую 
систему.

Второй закон Фарадея. При пропускании одного и того же количе­
ства электричества через разные электролиты количества прореагировав­
ших веществ прямо пропорциональны их эквивалентным массам.

Эквивалентная масса вещества при электролизе равна его молеку­
лярной массе, деленной на число электронов, участвующих в процессе. 
Например, при протекании реакции
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ГЛ M peэквивалентная масса железа составит J p e = —-— = MeFe, 

а в случае реакции

Fe+3 + Зе-> Fe,

Fe+3+ e ->  Fe+2

*+ Л * -Эквивалентная масса электролита K J  А

п  _  m KA _  m KA J k a - --------  --------
, • V+ \Z- ■ v_|

Оба закона Фарадея объединяются в следующую математическую 
формулу:

Cv n -54)
Ь  I-

где т, -  масса г-го вещества, прореагировавшего при электролизе; Э, -  его 
эквивалентная масса; I  -  сила тока; t -  время пропускания тока; q=It -  ко­
личество пропущенного электричества; MF -  коэффициент пропорцио­
нальности. Величина F  называется числом Фарадея и определяет количест­
во электричества, необходимого для выделения (разложения) при электро­
лизе одного г-экв вещества:

F=Na -е= \,60219 10‘19-6,022045• 1023=96487 Кл/молъ=2Ь,% А м/моль. 
Здесь е — заряд электронов, Na — число Авогадро.

В практике наблюдаются отклонения величин материального эффек­
та электролиза от теоретически рассчитанных по уравнению (VII.54). При­
чин таких отклонений две. Первая связана с протеканием на электроде не 
одной, а нескольких электрохимических реакций. Для учета влияния па­
раллельных реакций используется понятие выхода по току. Эта величина 
определяет долю количества электричества, приходящегося на интере­
сующую нас электродную реакцию:

I t T tm 
' S i ,  HiTv - '

Второй причиной является наличие смешанной ионно-электронной прово­
димости в растворах электролитов. В этом случае часть электричества пе­
реносится через электролит электронами, не вызывая химического пре­
вращения. Для количественных расчетов таких систем по законам Фарадея 
необходимо знать число переноса электронов Ie (долю электричества, пе­
реносимого электронами).

С учетом названных причин количество прореагировавшего вещества 
определяется формулой
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FWtTkm-= (УП.55)

Закономерности электролиза широко используются в производствен­
ной практике для получения металлов, их очистки, нанесения на изделия 
защитных и декоративных покрытий, полирования поверхности изделий, а 
также для анализа веществ, определения состава электролита или содержа­
ния в нем металлических ионов (электроанализ, кулонометрия).

Пример 6. Железный катод, общая поверхность которого равна 1000 см2, опу­
щен в раствор соли цинка. Какой толщины достигнет слой цинка, выделившегося на 
катоде за 30 мин, если средняя плотность тока 3,5 А/дм2? Плотность цинка 7,15 
г/смг.

Чтобы по формуле (VII. 54) рассчитать массу выделившегося на железе цинка, 
нужно определить силу тока и эквивалентную массу цинка. Плотность тока (i) — это 
сила тока, приходящаяся на единицу поверхности электрода: i=I/co.
Из этого соотношения следует

/=/ й>=3,5 А/дм210 дм2=35 А.
Цинк в растворе находится в форме катиона Zn*2. При электролизе образуется 

металлический цинк по реакции Zn*2 + 2е —> Zn
Mz- 65,37

Следовательно, эквивалентная масса цинка J2n = Jp- = —-— = 32,685г.

35 А -1800 с-32,685 г 
Масса выделившегося цинка т ^  = -------96487/6/------- = г

гг т7* 21,34 г ,Объем выделившегося цинка V = — = 2,985 слг.
d Zn 7 ,1 5  у ^

При площади электрода 1000 см2 толщина слоя цинка составит
V 2,985 с«3 ,

£=  —= -  л- = 2,985 10 см.
(о 1000 слГ

25.2. Перенос вещества в электрохимических системах

Перенос вещества между электродами в электрохимических системах 
может осуществляться: в результате переноса ионов электрическим током 
(миграция), диффузией, конвекцией и термодиффузией.

При наложении на электролит электрического поля с напряженно­
стью (рис.УП.З) ион с зарядом z,e под действием силы

р S "эл(/) -  zie j начинает равноускоренное движение. С увеличением ско­

рости движения иона v, возрастает сила сопротивления среды
^c(i) = ' vJ-

Через корбткий промежуток времени (порядка микросекунд) эти, направ­
ленные навстречу друг другу, силы становятся равными по величине:

^эл(/) — Fc(i),
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и ион двигается с постоянной скоростью:
Z i е Aip

=  Ui
Aip
Т ~ '
о

(VH.56)

В формуле (VII.56) величина и, характеризует только i-ый ион и называет­
ся электрической подвижностью. Она определяет среднюю скорость пе­
ремещения иона при единичной напряженности электрического поля 
(Л^/ - J  в/му Размерности скорости движения иона и подвижности иона со­

ответственно: [у/] = л»/с,[“?] = л% * .с).
В неподвижном растворе при отсутствии градиента температуры пе­

ренос вещества осуществляется миграцией и диффузией ионов. Поток диф­
фузии, то есть число молей ионов, прошедших через единичное сечение в 
единицу времени, пропорционален градиенту концентрации ионов с,:

J f u*- = -A g rad cb
где Д  - коэффициент диффузии иона, м2/с. Поток миграции пропорциона­
лен концентрации ионов с, и градиенту электрического потенциала <р:

j  л ш г р .  u oq  (VII.57)

-  А? -

E
grad ip

T " 0Jwnrp.

-—  I — -

где - отношение, учитывающее, что

направление движения катионов совпада­
ет с направлением напряженности E 
электрического поля и противоположно 
градиенту электрического потенциала 
(Е=-grad ip, рис. VII.3).

Общий поток ионов /-го сорта

J i = -A gradcj -  Ul0C^gradi/).(VII.58)

Рис. VII.3. Схема потоков миграции 
ионов в электролите Он создается действующей на ион силой, 

определяемой суммой градиентов хими­
ческого и электрического потенциалов, которая называется градиентом 
электрохимического потенциала (A ) B расчете на I моль ионов с зарядом

grad/4 =  grad/4 +  Zl F g ia d ip .  (VTI.59)
При электрохимическом равновесии grad/4 = 0 и

grad/4 = - Z l F g c a d tp . (VII.60)
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В этом случае поток диффузии "уравновешивается" потоком миграции 
J f up- = J f usP- и общий поток J=O.

В разбавленных растворах = /if™ + RTlncl и RTgyudci = -ZiFgrad¢). Из 
этих соотношений и уравнения (VII.58) при условии, что Ji = 0, следует, 
что в разбавленных растворах электролитов

(VD.61)

где F  - число Фарадея; R - универсальная газовая постоянная, 
Дж /(мольК); T - температура, К. Из уравнения (VII.61) видно, что элек­
трическая подвижность иона тем выше, чем больше его коэффициент 
диффузии в растворе электролита.

При диффузии в растворах катионы и анионы движутся в одном на­
правлении, задаваемым градиентом концентрации электролита. Электри­
ческая нейтральность раствора при этом не нарушается.

Рассмотрим диффузию электролита Kv+Av_, полностью продиссо- 
циированного на ионы F 2+ и Az' , через проницаемую для ионов мембрану

^ ra d '
grad удиф

•I »

Cl C 2
A z -

.■ h .

из области раствора с концентрацией C 1 в 
область с концентрацией сг (с1>сг) (рис.
VII.4). Если коэффициенты диффузии ка­
тионов и анионов одинаковы, то процесс 
ничем не отличается от обычной диффу­
зии незаряженных частиц. Однако, если 
они не равны, например, D>D+, то в нача­
ле процесса диффузии анионы Az' будут 
перемещаться слева направо быстрее, чем 
катионы Kt *. Произойдет пространствен­
ное разделение зарядов ( правый раствор 
зарядится более отрицательно) и возник­
нет электрическое поле, которое будет ус­
корять движение катионов K t* и замедлять 
движение анионов Az . Через некоторый промежуток времени скорости ка­
тионов и анионов выравняются (v+=v_) и можно говорить об общем потоке 
электролита. Этот поток подобен диффузии недиссоциированных молекул 
Ку+Ау_ с той разницей, что в этом случае между областями с разными кон­
центрациями устанавливается стационарная разность потенциалов, кото­
рая называется диффузионным потенциалом Л<Раиф-

Величина диффузионного потенциала связана с коэффициентами 
диффузии ионов и концентрациями соотношением

Рис. VII.4. Схема диффузии 
электролита через мембрану при 

С,>С2 и D >D.
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D_ — D+ R T . C2 ( \m
^ д ы ф = 9 г -9 \  = — .̂— j —-—In (УП.62)

' z+D++\z_\D_ F C1

При вычислении &<рвиф на границе раздела концентрированных растворов
концентрации в формуле (VH.62) следует заменить на активности. Из фор­
мулы (VII.62) видно, что при D =D+ Д<рдиф=®- На практике такое условие 
реализуется введением между растворами различной концентрации 
«электролитического мостика» -  раствора электролита с одинаковыми ко­
эффициентами диффузии катиона и аниона (например, водного раствора 
KCl).

Во многих реальных электрохимических системах раствор электро­
лита принудительно перемешивается. Возникающий при перемешивании 
конвективный поток вещества приводит к тому, что концентрация электро­
лита одинакова во всем объеме. Исключение составляет тонкий погранич­
ный слой у поверхности электрода, в котором локализуется перепад кон­
центраций. Толщина пограничного слоя может колебаться от нескольких 
миллиметров до сотых долей миллиметра, что определяется режимом те­
чения жидкости (ламинарным или турбулентным) и формой электродов. 
Из-за незначительной толщины пограничного слоя градиент концентрации 
в нем достигает больших значений, а это приводит к быстрому переносу 
вещества к поверхности электрода путем молекулярной диффузии через 
пограничный слой.

Термодиффузия возникает при наличии перепада температур в рас­
творе электролита. Неравномерный нагрев может быть вызван прохожде­
нием тока через объемы раствора различной концентрации и тепловыми 
эффектами электродных реакций. Однако образующийся таким образом 
перепад температур незначителен (до 2°С) и не оказывает заметного влия­
ния на процессы переноса

Пример 7. Коэффициент диффузии электролита связан с коэффициентами
- , . (г++к-|)D+D_оиффузии ионов зависимостью D3 = ----- -—г—j---- . Определите коэффициент диф-

z+D++\z_\D_
фузии соляной кислоты в разбавленном растворе при 25 cC, если электрические под­
вижности ионов H+ и СГ в этих условиях соответственно равны 3,62-10~3 и 7,91-10"4 
см1/В-с.

Предварительно рассчитаем коэффициенты диффузии ионов H ' и Cl по форму­
ле (VII.61):



25.3. Электропроводность растворов электролитов

Удельная электропроводность. Электропроводностью L называют 
величину, обратную электрическому сопротивлению. Удельная электро­
проводность χ  - это величина, обратная удельному электрическому сопро­
тивлению:

(VII.63)

Рис. VII.5. Зависимость удельной электро­
проводности от концентрации водных 

растворов сильных электролитов

вначале возрастает, что отвечает увеличению числа ионов в растворе. Од-
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В этих формулах со (м )  и I (м) - 
площадь сечения и длина провод­
ника электрического тока: R (Ом) и 
р (Ом м) - общее и удельное элек­
трическое сопротивление.

Удельной электропроводно­
стью раствора называется электри­
ческая проводимость I M3 раствора, 
заключенного между двумя парал­
лельными электродами, имеющими 
площадь по I м2 и расположенными 
на расстоянии I м друг от друга. 
Она имеет размерность I/Ом м или 
См/м (Cm - Сименс). Удельная эле­
ктропроводность зависит от числа 
носителей заряда, поэтому с увели­
чением концентрации электролита χ

Пример 8. Каково должно быть соотношение между активностями HCl в двух 
растворах при 29IA' чтобы диффузионный потенциал, возникший на их границе, был 
равен (-0,1)5? Электрические подвижности ионов

U0f f + = 3,25 10“7 м2 / В с и U0c r  =6,79 IO'8 м2 / B e.

Соотношение между активностями HCl ау'а\ определяем по уравнению (V11.62), 
заменяв в нем отношение c2/c 1 отношением активностей, предварительно вычислив 
коэффициенты диффузии ионов Hv и CГ по формуле (УЦ.61).

-I. I
^ R’ * р R ю L со



нако, чем больше ионов в растворе, тем сильнее проявляется взаимодейст­
вие между ними, приводящее к замедлению движения ионов, а также к их 
ассоциации. Поэтому почти всегда зависимость удельной электропровод­
ности от концентрации проходит через максимум (рис.У11.5). Чтобы устра­
нить влияние диффузии при измерении электропроводности используют 
переменный ток. В этом случае ионы колеблются возле некоторого средне­
го положения и grad/4 =0.

Пример 9. Сосуд для измерения электропроводности наполнен насыщенным 
раствором AgCl. Поверхность каждого электрода равна 4 CM2, расстояние между 
ними 0,7 см. Сопротивление слоя раствора между электродами равно 72,9 кОм. Опре­
делить удельную электропроводность раствора и удельную электропроводность 
электролита AgCi Удельная электропроводность воды равна 1, 16-10 4 См/м.

Удельную электропроводность насыщенного раствора AgCl рассчитываем по 
формуле (УП.бЗ):

I / I и, / ■ IU м „ „ 4 _____ _______  0,7 ■ 10~2 м
Хр~р ~ R со ~ 72900 Ом' 4 ] O 4 м2

= 2,4 10 Cm I м.

Для определения удельной электропроводности электролита используем соотношение 
Xp-р ~ Хэп Хводы-

Откуда
Хэл = Хр-р -  Хводы *= 2,4 • IO-4 - 1,16 IO-4* = 1,24 • IO-4 Cm / м 

Эквивалентная электропроводность. Чтобы выделить эффекты 
ион-ионного взаимодействия, удельную электропроводность х делят на 
концентрацию ионов в растворе. Это позволяет установить зависимость 
электропроводности от индивидуальных свойств ионов, а не от их числа.

Обозначим через с концентра­
цию электролита в г-экв/л. Она связана с 
концентрацией электролита с (молъ'л) 
соотношением

с = к : (VII.64)

где Zi - заряд иона; Vj - количество ионов 
этого сорта в молекуле электролита. Ве­
личина

Рис VH 6. Схема, иллюстрирующая 
соотношение между х и X

I I
IO3C IO3Ik:

(VII.65)

представляет собой объем в лс, в кото­
ром содержится I г-экв электролита (разведение раствора). Умножив 
удельную электропроводность на разведение раствора, получаем

Я = ZV  =
IviZl Ic-IO3

, Cm -м /г-экв. (УП.66)
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Величина А называется эквивалентной электропроводностью и представ­
ляет собой электропроводность объема раствора, содержащего I г-экв рас­
творенного вещества и находящегося между двумя параллельными элек­
тродами, которые расположены друг от друга на расстоянии I м  
(рис.УП.б) х

Если бы поток миграции не зави­
сел от ион-ионного взаимодействия, при 
всех концентрациях электролита эквива­
лентная электропроводность оставалась 
бы постоянной. Действительно, с 
уменьшением концентрации раствора 
увеличивается объем V, содержащий I г- 
экв электролита и, следовательно, 
уменьшение числа носителей электричест 
ва при разведении раствора компенсиру­
ется увеличением поперечного сечения со 
(см.рис.УП.б.) проводника. В реальных рис у ц 7. Зависимость электропро- 
системах поток миграции зависит от ион- водности раствора слабых (I) и силь- 
ионного взаимодействия, поэтому и эк- ных (2) электролитов от их концен- 
вивалентная электропроводность зависит трации
от концентрации (рис. VII.7). При с—>0 величина А стремится к своему мак­
симальному значению А°, отвечающему отсутствию ион-ионного взаимо­
действия. В растворах слабых электролитов (например, CUyCOOH, 
рис.VH.7), где ион-ионное взаимодействие приводит к образованию ней­
тральных молекул даже при очень низких концентрациях ионов, предель­
ное значение A0экспериментально установить не удается.

Пример 10. Удельная электропроводность водного раствора серной кислоты 
концентрации 4 мас.% при 18 “С равна 16,75 См/м. Плотность раствора 1,0255 г/'см3. 
Определить эквивалентную электропроводность раствора.
Для вычисления эквивалентной электропроводности раствора HiSOt по формуле 
(VII.66), нужно пересчитать концентрацию кислоты из массовых процентов в моль/л.

Так как плотность раствора 1,0255 г/см3,то масса I л раствора 
m=p-V = 1,0255 ZlcM i -1000 см3 = 1025,5 г.

Поэтому масса серной кислоты в литре раствора
4

mH1SOt - 1025,5- 100 = 41,02 г.

Молекулярная масса H1SOt равна 98 г/моль. Следовательно, в I л раствора содержится 
41,02/98=0,4186 моль HiSOt . Таким образом

A = г
16,75 Cm / м

- 0.02
Cm -Ml

|v+z+|c-103 |2 l| ж 0,4186 IO3 г-экв
Ионная электропроводность. Закон Кольрауша. В растворе элек­

тролита ток переносится катионами и анионами. Поэтому плотность тока
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Заменяя в этом уравнении потоки миграции их значениями из формулы 
(VH.57) и учитывая закон Ома

I=-X grad <р, (VII.68)

из уравнения (VII.66) получаем
X = a  (u °F  + U0F) = а(А + + Х_), (VII.69)

где X0+ = u°F  к  X0. = и °F  - ионные электропроводности; а -  степень дис­
социации электролита.

В растворах сильного электролита а=  I и
X = Х+ + Х_, (VII.70)

а при бесконечном разведении любого электролита

Х0 = Х°+ +Х°_, (VII.71)
,0где Xj — предельные электропроводности ионов.

Из соотношений (VII.70) и (VH.71) следует, что в растворе электро­
лита катионы и анионы переносят ток независимо друг от друга (закон 
Кольрауша).

Пример 11. Удельная электропроводность предельно чистой воды при 18 cC 
равна 4,41-10"6 См/м. Ионная электропроводность f t  равна 3,15-10-2 Cm M2/г-экв, а 
ОН~ составляет 1,71-10'2 Смм2/г-экв. Найти концентрации ионов i f  и OHT в чистой 
воде и константу диссоциации воды.

Реакция диссоциации воды H2O = If t ОН  Если концентрация воды с моль/л, то 
в результате ее диссоциации в каждом литре образуется (ас) моль ионов H+ и столько

Я
же ионов OlF. Степень диссоциации определяем по формуле (VII.69) а  = выра­

жая Я через удельную электропроводность у  по уравнению (VII.66)
, X________X

|v,..z, |с-IO3 с-103’
а Я° через ионные электропроводности по закону Кольрауша (VII.71): 

получаем

i  = z+J +F  + z_ J_ F . (VII.67)

а -
103( Л ° + Л ° ) с 'FF nOFFj

Подставляя а  в выражение для концентрации ионов, находим для 18°С
Z 4,41-IO-6 „ _8

Ct*+ = cFMr- -  ас = —5—Л------ Л-----= —я------------ 7 Г~ ~ 9,07-10 моль / л.
FF OFF ю3( 4 ++Я“н ) IO3-(3,15-IO-2 +1,71-10 2)

Константа диссоциации воды



Определим концентрацию воды в моль/л. Плотность воды «1 г/см , следовательно, в I 
л воды содержится 1000/18 моль HiO и концентрация Н2О составит 

c H 2O  = 1000/18 = 55,56 моль' л.
Степень диссоциации Н2О

4,41 IO"6
IO3 (3,15-IO"2 + 1,71-10'2)-55,56 

а  с

= 1,633 IO"9.

Kd = * а2с = (1,633 • IO'9)2 • 55,56 = 1,48 • IO"16.1 - е
Пример 12. Вычислить эквивалентную электропроводность A0 для NHyOH, если 

эта величина для Ва(ОН)% BaCh « NH4Cl соответственно равна 228,8-10-4, 120,3-10-4 
и 129,8-IO-4 Cm м2/г-экв.

Согласно формуле (VH71)
А°{ва(ОН)2) = А ^ ,2 + A ^ ,  A0(SeCZ2) = A0ot2+A0r ; A0(MZ4Cl) = A077,+A0, 

Отсюда
X0(NH4OH) = Л°ш ,  +А°я _ = A0(Ba(OH)2)-A 0(BaCI2) + A0(MZ4CV) =

= (228,8 - 120,3 +129,8) ■ IO"4 = 238,3 - IO"4 Cm  ■ M2 / г -  же.
Числа переноса. Общий ток через раствор электролита определяется 

суммой токов, переносимых каждым сортом ионов. Величина, характери­
зующая долю общего тока, переносимую ионами данного сорта, называет­
ся числом переноса этого иона. Для бинарного электролита с+=с_ числа пе­
реноса ионов определяются соотношениями

г+ +<_=1, г+ = ^  = ^  = - ^ Ц -  = - А — , z _ = _ A _  (VII.72)
Я 1 и+ +  и_ А+ + А_ А+ +  А_

Здесь q+ - количество электричества, перенесенное катионом, a q - общее 
количество электричества, затраченного на электролиз.

Если раствор содержит несколько электролитов, число переноса 1-го
иона

Ш а  • IO3 • Ai IzI -Ci -Ai -IO3 _ц =  -L = P i- ?  ~.-------. (VH.73)
Ц Й Н а о ч ]  х

Пример 13. После электролиза раствора CdCli, содержащего 0,202 мае. % хлор- 
ионов, с кадмиевым анодом и платиновым катодом в прианодном пространстве 
(анолите — части электролизной ванны, отделенной проницаемой для Cet2 и C f  по­
ристой мембраной) с начальной массой раствора 33,59 г содержалось 0,0802 г хлор- 
ионов. В серебряном кулонометре за это время выделилось 0,0666 г серебра Найти 
числа переноса Zcrft2 и Zc r  , считая, что в электродных процессах участвуют только 
ионы кадмия.

При электролизе на аноде происходит электрохимическое растворение кадмия: 
CS-+ GZf2+2е,

а на катоде протекает обратная реакция. При этом такое же количество грамм- 
эквивалентов хлор- ионов переходит из катодного пространства в анодное и накапли­
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вается в нем. Количество г-экв хлор- ионов, участвующих в процессе переноса тока, 
определим по изменению массы ионов хлора в анолите:

33,59- 0,202
, ч , , --0,0802--------- 1-

= I J ------------- 100------ , = 3,478-10-4 г-эк*.
C r  Acr  I С Г\  3 5 , 5

Здесь mjc и т д  - масса ионов CF в анолите после и до электролиза. Количество элек­
тричества, перенесенное хлор-ионами,

qcr  =Hcr  F = 3,478-I • 96487 = 33,56 Кл.
По данным кулономеггра определим общее количество электричества, затраченного на 
электролиз:

, , ■ y l V L » » ” " , , , ) ,  К ,
4 А , + 107,87Ag

Числа переноса ионов находим по формулам (VII. 72)
Чс г  33,56 

t = -У— = - 1-  = 0,56,
C r  q 59,57

t ,  + = 1 - / -  =1-0,56 = 0,44.
Ag С Г

25.4. Зависимость электропроводности растворов электролитов 
от концентрации и температуры

Предельные электропроводности ионов A0i характеризуют индивиду­
альную способность ионов проводить электрический ток в различных рас­
творителях. В бесконечно разбавленных растворах ион не имеет ионной 
атмосферы, его подвижность лимитируется только сопротивлением среды, 
а скорость движения определяется уравнением (VII.56). Если рассматри­
вать ион как сферическую частицу, перемещающуюся в вязкой жидкости, 
то по закону Стокса коэффициент сопротивления среды

kj = 6 л  Jjri , (VH.74)
где г) - динамическая вязкость среды; г, - радиус частицы. Тогда предель­
ная электропроводность иона

Я,0 = M10 - F  = F. (Vn.75)
6 JO jri

Из формулы (VB.75) следует, что с увеличением радиуса иона его предель­
ная электропроводность должна уменьшаться. Однако экспериментально 
это не подтверждается. Причина в том, что в водном растворе ионы нахо­
дятся в гидратированном состоянии (окружены оболочкой из диполей во­
ды) и фактически в растворе перемещается не ион, а многомолекулярный 
комплекс, размер которого превышает радиус иона (рис. VII.8 ). С увеличе­
нием собственного размера иона толщина гидратной оболочки снижается,
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а большие комплексные ионы (например, N(CtiH9)I ) практически не гид­
ратированы.

Предельные ионные электропроводности большинства ионов лежат в
пределах (50...100) 10^* См-м2/г-экв. Аномально высокие A01 у ионов H + и

O tT (щм  температуре 25°С Â f t  = 349,8- KT41 A^f r  =198,3 IO-4 С мм2/г-

экв) обусловлены особым механизмом их движения. В водных растворах 
ион водорода находится в форме гидратированного комплекса HiO+ (ион 
гидроксония). При наложении электрического поля происходит перескок 
иона H+ от H O + к соседней молекуле воды. Расчеты показывают, что при 
наличии в ближайшем окружении гидроксония благоприятно ориентиро­
ванных молекул воды такой процесс практически не требует энергии акти­
вации. Перемещение иона гидроксила связано с перескоком протона от 
молекулы воды к иону ОН~. Энергия отрыва f t  от HfD  больше, чем от 
H3O+, поэтому скорость движения иона OfT  меньше, чем H +. Эксперимен­
тальным подтверждением «эстафетного механизма» является тот факт, что 
ионы H+ и ОН~ при своем движении практически не переносят воду.

Изменение предельной электропроводности иона при замене одного 
растворителя другим определяется с помощью экспериментально установ­
ленного правила Писаржевского-Валъдена

Al* T ]-const. (VII.76)
Это правило хорошо выполняется лишь при условии, что размер движу­
щейся частицы в разных растворителях не изменяется.

Zn2+
Ba2 +

0 :. ( о ) [ О )
.О См-м^ 
V 1 0 - T i a T  38,6 50,1 54,0 63,6

Рис. VK.8 Соотношения между истинными г и «стоксовыми» rs радиусами 
и предельными ионными электропроводностями при 25°С некоторых одно- и 
двухвалентных ионов

Пример 14. Рассчитать подвижность двухзарядного иона радиусом I -10'9 лг в 
метаноле, вязкость которого равна 16-I C Пас. Вычислить подвижность этого иона 
в бромистом этиле, имеющем при этой же температуре вязкость 2,89-10 J Пас. 
Размер иона в разных растворителях одинаков.

Подвижность иона в метаноле находим по формуле (VTT.75):
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“i (CHiOH) = I  =- W l  L W - I Q - "  -,
6-3,142 16 IO-3 IO-9

AT
ITcF (Hrqri

Подвижность иона в бромистом этиле рассчитаем по формуле Писаржевского- 
Вальдена (VH.76):

° , г  н  -  ' U h C H i O H )  T1( C H 1O H )  1 ,0 6 - I O - 9 - 1 6 - I O - 3 9
Ui ( C 2 H 5 B )  J1( C 2H 5B r )  2 , 8 9 - 1 0 -3  ' B e

В теории Аррениуса предполагается, что электропроводность ионов

,1-

рис. VII. 9. Схема возникновения 
электрофоретического эффекта

не зависит от концентрации, поэтому
Я=аА°. (VII.77)

Формула (VII.77) справедлива только 
для разбавленных растворов слабых 
электролитов. Подставляя в нее значе­
ние а , определяемое из идеального за­
кона действующих масс реакции дис­
социации электролита (VTL.3), получа­
ем зависимость эквивалентной прово­
димости от концентрации слабого 
электролита в разбавленных растворах:

IgA = const -  — lgc. (VII.78)

Для разбавленных растворов сильных электролитов Ф.Кольраушем 
установлено эмпирическое соотношение

Я = Я0 -  const 4 с ,  (VII.79)
которое противоречит теории Аррениуса и может быть объяснено только с
учетом ион-ионного взаимодействия. С позиций теории сильных элекгро-

,0

1 -
литов отличие Я от А объясняется замед­
ляющим действием на перемещающиеся 
под действием электрического поля ионы 
их ионной атмосферы. Под действием 
внешнего электрического поля ион начи­
нает двигаться в одну сторону, а ионная 
атмосфера - в противоположную, а  пере­
мещающаяся ионная атмосфера тормозит 
движение центрального иона
(электрофоретический эффект, рис. 
VII.9). Более того, под действием электри­
ческого поля ион выходит из центра ион­
ной атмосферы, происходит разрушение 

«старой» и образование «новой» ионной атмосферы. Этот процесс идет 
быстро, но с конечной скоростью: время релаксации, за которое восстанав­
ливается разрушенная атмосфера, колеблется в пределах I О-7-10-9 секунды 
в зависимости от концентрации раствора. В каждый данный момент време­
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ни ионная атмосфера отстает от центрального иона, и на движущийся ион 
действует возвращающаяся электростатическая сила, которая замедляет 
его движение (релаксационный эффект, рис. VII. 10).

Используя эти представления, Л.Онзагер доказал справедливость 
уравнения Кольрауша. Для сильного I, I -валентного электролита (KA) при 
25 0C в разбавленных водных растворах он получил следующее выражение 

A = A0 -  (60,4 -IO"4 + 0,23 ■ А°)л/с. (V O O )
Первое слагаемое в скобках характеризует долю электрофоретического 
эффекта в общем понижении электропроводности (она равна 2/3), второе - 
долю релаксационного эффекта (1/3).

Подтверждением правильности представлений современной теории 
электролитов является предсказание и объяснение ею двух эффектов. Один 
из них - эффект Вина - состоит в том, что в электрическом поле высокой 
напряженности (>20 МВ/м) эквивалентная электропроводность сильного 
электролита в растворе конечной концентрации быстро увеличивается до 
своего предельного значения, соответствующего бесконечному разбавле­
нию. Объясняется это тем, что при больших напряженностях поля скорость 
движения иона возрастает настолько, что ионная атмосфера не успевает 
образовываться и исчезает как релаксационное, так и электрофоретическое 
торможение. Второй эффект заключается в увеличении эквивалентной 
электропроводности при высоких частотах переменного тока (>1 МГц). В 
этом случае симметрия ионных атмосфер не нарушается и релаксационный 
эффект не наблюдается. Однако электрофоретический эффект сохраняется 
и А меньше своего предельного значения A0. Этот эффект предсказан 
П.Дебаем и Фалькенгагеном. Точными измерениями показано, что увели­
чение А в эффекте Дебая-Фалькенгагена составляет примерно I /3 от увели­
чения А в эффекте Вина, что также подтверждает справедливость формулы 
Онзангера (VII.80).

Пример 15. Константа диссоциации уксусной кислоты равна 1,76-10-5. Опреде­
лить эквивалентную электропроводность 0,1 н раствора уксусной кислоты, если 
A0=390,7-IO"4 Cm -M2/моль.

Эквивалентную электропроводность СНзСООН рассчитаем по формуле (VII.77), 
определив степень диссоциации из идеального закона действующих масс:

I - а

Cm -M2

Таккакасс 1,то а~ цК 1с. Тогда
„ [К о 11,76 -IO'5 ,

A = a - A0 = J -  -A0 = — -390,7-10 =5,18-10

Электропроводность растворов электролитов увеличивается с повы­
шением температуры. Температурная зависимость определяется эмпириче­
скими уравнениями
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Л = ^25[1+ а (( ~ 25)], 
г 21 (VII.81)

Я, = ^25I I + a (t  -  25) + p (t -  25)2 L

где Яг и 25 - эквивалентные электропроводности при температурах t и 25°С; 
а  и >0 - постоянные.
Температурный коэффициент а  оказывается довольно большим -  электро­
проводность возрастает примерно на 2% при нагревании раствора на I гра­
дус для большинства ионов. Исключение составляют ионы водорода и гид­
роксила (ан + = 0,0142, « оя- = 0,016). Влияние температуры на электро­
проводность может быть описано традиционным уравнением 

_Е_
Я = const e RT

Энергия активации электрической проводимости равна 12-17 кДж/моль и 
совпадает с энергией активации вязкого течения жидкости, то есть измене­
ние электропроводности с температурой определяется в основном измене­
нием сопротивления среды.

26. ТЕРМОДИНАМИКА ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИХПРОПЕССОВ

26.1. Электрохимический потенциал 
и условие электрохимического равновесия

Свободная энергия Гиббса электрохимической системы является 
функцией не только давления, температуры, числа молей частиц, но и за­
ряда частиц

Естественно, что некоторые частицы системы могут быть нейтральными 
При P=Const и T=Const изменение энергии Гиббса системы будет опреде­
ляться изменением числа частиц и электрического заряда, поэтому

* * (  дсА
dG = Z  PiCtni + I  Clq1- (vn.82)

'=I P fn i
По физическому смыслу величина ( J G ! S q i )dql есть работа переноса dn, 

молей частиц с зарядом {zfeN^ d n j в поле с разностью потенциалов ср\

dq, = Cpdqi = ZiFcpdni . (УП.83)
P J ftl

Подставляя значение электрической работы из соотношения (VII.83) в 
уравнение (VII.82), получаем

dG = 'Z fqdn i + Z 2IpfPdnI = Z iM i + 2J(P )dHl ■ (VII.84)
г=1 1=1 ;=1
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Jii = H i + Z i F t p  (VIL 85)
называется электрохимическим потенциалом. Это энергия Гиббса I моль 
частиц /то  сорта в электрохимической системе.

Для произвольной электрохимической реакции, протекающей с уча­
стием заряженных и незаряженных частиц,

I v H f =O
i

на основании уравнения (VII. 84) имеем 
dG = YJMtbH-

I
В состоянии равновесия dG=0 и

I  Hidni = 1 и д = 0  (VII. 86)
i i

Соотношение (VII. 86) является условием равновесия в электрохимической 
системе. Для самопроизвольного процесса, протекающего в электрохими­
ческой системе,

AG= I h m  <о. (VII.87)
i

Например, условие равновесия электрохимической реакции 
Znrl+Ie=Zn 

выражается уравнением
/ V 2 + 2  Me=Mzn. 

а самопроизвольное восстановление цинка возможно, если 
-¾¾+2 - 2Fe+HZn <Q>

“Me) ^ FZn-

26.2. Равновесие в электрохимической цепи. Уравнение Нернста

Рассмотрим электрохимическую цепь, в которой осуществляется 
следующая самопроизвольная химическая реакция:

AgCl + - H 2^ A g  + HCL (VIL 88)

Основные части такой цепи (электро-химической ячейки (рис.VII. 11)): 
электролит (водный раствор соляной кислоты) и два электрода. Один элек­
трод представляет собой пластинку из платины, к поверхности которой по­
дается газообразный водород, второй - пластинка из серебра, покрытая 
слоем малорастворимой соли AgCL Правильно разомкнутая электрохими­
ческая цепь всегда должна заканчиваться одинаковыми по своему химиче­
ском}' составу металлами. Для выполнения этого условия к платиновому 
электрод}' рассматриваемой цепи присоединена серебряная проволока

Величина
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Схематично электрохимическая цепь записывается следующим обра­
зом:

-A^P t,H 2\H C l\A gC l,Ag + . (VII. 89)
Вертикальные черточки указывают границы сопряженных фаз. Если элек­
трохимическая цепь является источником тока (гальваническим элемен­
том), то слева записывается более отрицательный электрод.

В результате электрохимических процессов, протекающих в электро­
химической цепи, на границах фаз, различных по химическому составу, 
возникает разность электрических потенциалов, которая отражает различие 
внутренних потенциалов на границе двух фаз. Равновесное значение разно­
сти потенциалов граничащих фаз

(VII.90)
называется гальвани-потенциалом.

В рассматриваемой электрохи­
мической цепи на границе двух ме­
таллов A g  и Pt при электрохимиче­
ском равновесии протекает обрати­
мый процесс.

е~ ( P t ) ^ e - (A g). (VIJ.91)
Условием равновесия этого процесса 
является равенство

= ' -,P - т а

AgCl

Рис.УП.П. Схема гальванической 
ячейки 
(VII. 88)

,Pt -  Pmpt -  u AS -  ГГтА&

РеР‘ = Ре** > 
которое с учетом соотношения 
(VII.85) принимает вид

ц-е ■ -  F tp"  = Hes -F tp**. (VH.92)
Из уравнения (VII.92) следует, что на границе A g\P t в результате процесса 
(VII.91) возникает гальвани-потенциал Atp^g , величина которого опреде­
ляется различием химических потенциалов электронов в металлах

(VH.93)■<pP t- „А* Mp i -Me4g
«*■ ' ' F

В результате взаимодействия водорода, адсорбированного платиной, 
с электролитом

^  H2^ ( H ) adc ̂ H + + e -(P t) (VII. 94)

(VB.95)

при равновесии возникает гальвани-потенциал

А р  р Pt Yi Mh 2 - Мн + - M e
A<pPt = <P ~<Р =    -  - -------------F

На границе раствор электролита - серебро устанавливается равнове­
сие 
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AgCl+ S (A g )^A g + Cl . (VII.96)
Этому процессу соответствует скачок потенциала

b t f ?  -Ф л* - V r -  ^  * MAsC' "  м«  '  ^ rY  (VII.97)
Разность потенциалов на концах равновесной электрохимической це­

пи (электродвижущая сила цепи, э.д.с.) равна сумме гальвани-потен- 
циалов, возникающих в цепи:

E  = + A Ippt + А <ррР -
Подставляя в эту формулу значения Д<р из соотношений (VII.93), (VH.95) и 
(VH.97), получаем

1 (VII.98)S  = - I  
F F A g  + ( F f f +  + Fq1- ) -  -  F h 2 -  F A g C l2

Выражение, стоящее в квадратных скобках уравнения (VII.98), опре­
деляет изменение свободной энергии Г иббса AG для химической реакции 
(VII. 88)

AgCl +^H 2 = Ag+ н а ,

которая является суммарным токообразующим процессом в рассматривае­
мой электрохимической цепи, суммой процессов (VII.91), (VII.94) и 
(VII.96). Поэтому

E=-AGfF.
В рассмотренном примере в электродных процессах участвуют одно­

зарядные ионы Ag и CF , а потенциалобразующей реакции (VII.88) соот­

ветствует перенос от анода к катоду (VTI.91) Na электронов (^V4 • е = F j в  
общем случае, когда потенциалобразующая реакция соответствует перено­
су ZN а электронов соотношение между э.д.с. цепи и AG реакции определя­
ется формулой

E=-AGfzF; AG=-zFE. (VII.99)
Из соотношения (VII.99) следует, что э.д.с. гальванического элемента 

является функцией параметров химического процесса, то есть зависит от 
температуры, давления и концентрации растворов. Чтобы найти вид этой 
зависимости, используем уравнение изотермы химической реакции:

“I

ДG = RT Jlv l Inal - Ia K  .
_  j

Здесь Vj - стехиометрический коэффициент /-того вещества в уравнении 
химической реакции, а,- активность /-го вещества, а К - константа равнове­
сия реакции. Следовательно,
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,, R T , ., Й Г _  .E -  — - I n / : -------У  Vi Inaj .
zF  Z F i

Если обозначить первое слагаемое этого уравнения через £°, то оконча­
тельно получаем

Б ш & Ж
zF

У П 1п^ = £ 0 - ^ 1 п ^ П ^ ' )  (Vn.100)

Эго соотношение называется уравнением Нернста для э.д.с. электрохими­
ческой цепи. В такой форме оно применимо для потенциалобразующих 
реакций в гальванических элементах с участием только конденсированных 
веществ. Если имеются газообразные реагенты, то для них вместо активно­
стей подставляются парциальные давления. Э.д.с. (£°) цепи, в которой ак­
тивности реагентов равны единице, называется стандартной. По ее величи­
не можно рассчитать константу равновесия токообразующей реакции:

InAT = Z F E 0

RT
Из общих термодинамических соотношений

AG = A H -T A S ,  AS = (VILlOl)
дГ

И

AH = A G - T ^ - .  (VDL102)
дТ

найдем зависимость э.д.с. от температуры.
Заменяя AG в формуле (VII. 102) его значением из выражения (VII.99), по­
лучаем уравнение для изменения энтальпии потенциалобразующей реак­
ции гальванического элемента

АН  = -zF E  + T z F - .  (Vn.103)
д Т

Таким образом, изменение этальпии реакции складывается из работы галь­
ванического элемента W = zFE и выделяющейся (или поглощающейся)

сЕпри этом теплоты Q = T z F - .  В обратимом элементе совершается макси­

мальная работа, а выделяющаяся (или поглощающаяся) теплота мини­
мальна. Такой вариант реализуется при измерении э.д.с. компенсационным 
методом.

Выделение теплоты наблюдается в том случае, когда температурный 
коэффициент э.д.с. (дЕ/дГуФ. Если э.д.с элемента при повышении темпе­
ратуры возрастает (сЕ/дГу>0, то элемент превращает в работу не только 
изменение энтальпии реакции, но и часть энергии окружающей среды. При
(дЕ/дГуФ E=-AHZzF.
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Пример 16 Вычислить максимальную работу гальванического элемента, в ко­
тором протекает реакция Fe + CuSOa = FeSO4 + Cu, если э.д.с. гальванического эле­
мента Fe|(l H)FeS04 |C«S04 (1н)|См равна 0,78 В.

Максимальная работа гальванического элемента равна убыли энергии Гиббса 
токообразующей реакции в обратимо работающем элементе W = -Д G x р .
Изменение энергии Гиббса определим по формуле (VH99) ДGx p = -zFE.
Тогда W = zFE = 2 • 96487 ■ 0,78 = 150520 Дж, так как в реакции участвуют два электро­
на.
Действительно, на аноде при окислении железа по реакции 

Fe —> Fe+2 + 2е 
образуется два электрона, а на катоде по реакции 

Ca+2 +Ie -► Cu 
тоже два электрона расходуются на восстановление меди.

Пример] 7. В элементе Вестона обратимо и изотермически протекает реакция 
Cd+Hg2SO4 =Cd+2+ S O f + 2 Hg 

Э.д.с. элемента при температуре 303К равна 1,0179 В. Вычислить изменение энергии 
Гиббса токообразующей реакции, тепловой эффект реакции и изменение энтропии, 
если температурный коэффициент э.д.с. элемента равен -4,06-10-5SZRl

Изменение энергии Гиббса вычислим по формуле (VII.99):
SG = -zFE = - I  • 96487 • 1,0179 = -196400 Дж.

Тепловой эффект реакции определим по формуле (VII. 103): 
сЕДH = -zFE + T z F -  = -2- 96487 • 1,0179 + 303 • 2 ■ 96487 ■ (-4.06 IO-  5) = - 199000 Дж.

Для вычисления энтропии используем выражения (VH99) и (VII. 101):
dSG dE / с\ДS = -  —  = zF —  = 2 ■ 96487 (-4,06 IO-5) = -7,83 Дж/К.

26.3. Электродный потенциал. Классификация электродов

При соприкосновении проводника первого рода с раствором элек­
тролита на границе металл-раствор возникает двойной электрический слой. 
Рассмотрим в качестве примера систему, состоящую из медной пластинки, 
опущенной в раствор CuSO4 . Химические потенциалы ионов меди в ме­
талле и в растворе в общем случае неодинаковы. Предположим, что хими­
ческий потенциал меди в растворе больше, чем в металле. В этом случае 
происходит переход ионов меди из раствора на металл и образование у по­
верхности пластинки слоя раствора с избыточными ионами SO4 2. В ре­
зультате металл заряжается положительно, а раствор - отрицательно. Воз­
никающая разность зарядов препятствует дальнейшему переходу ионов 
Cu из раствора на металл и в системе устанавливается электрохимическое 
равновесие, при котором разность химических потенциалов меди компен­
сируется разностью электрических потенциалов металла и раствора.
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Измерить скачок потенциала на границе металл-раствор эксперимен­
тально невозможно. Опытным путем можно определить только его относи­
тельную величину, то есть электродвижущую силу цепи, составленной из 
данного электрода и некоторого электрода сравнения. Таким электродом 
сравнения является стандартный водородный электрод, а измеренная э.д.с. 
называется электродным потенциалом. Нетрудно убедиться, что э.д.с. лю­
бой цепи равна разности электродных потенциалов положительного и от­
рицательного электродов.

Стандартный водородный электрод состоит из платинированной пла­
тиновой пластины, погруженной в раствор кислоты с а± = I . Поверхность 
пластины омывается газообразным водородом, давление которого равно 
1,013105 Па (I атм). Принято стандартный водородный электрод считать 
всегда условно отрицательным. Например, электродный потенциал цинко­
вого электрода - это э.д.с. цепи:

P t, H2\НС1\ : ZnSOA\Zn\Pt. (VII.104)
Пунктирные черточки, разделяющие электролиты, указывают на отсутст­
вие диффузионного потенциала в такой цепи. Так как в цепях типа 
(VII. 104) левый электрод один и тот же, схему цепи записывают более 
кратко

ZrP1 / Z n .
Если цепь (VII. 104) является стандартной (активности реагентов рав­

ны I), то и электродный потенциал называется стандартным. По определе­
нию электродного потенциала стандартный потенциал водородного элек­
трода равен нулю. Величины стандартных электродных потенциалов 
обычно представляют в виде ряда, который называют рядом напряжений. 
В качестве примера в табл. VTt.2. приведен фрагмент ряда напряжений.

Электроды первого рода. Рассмотренные выше медный и цинковый 
электроды относятся к электродам первого рода. Такие электроды обрати­
мы относительно катиона, а величина их электродного потенциала при 
прочих равных условиях определяется активностью ионов металла в рас­
творе.

В общем случае в электроде первого рода Me+z^Me устанавливается 
электрохимическое равновесие 

Mez+ + гё ^ М е , 
условие которого

P j \ f e* z  ^  P e  ~  P M e  ■

Электрохимические потенциалы определяются следующими выражениями:
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^ M e ^ - ^ + R n n a K ie^+ZF<P- 
Ие=Ие~ F<P\

VMe = VMe-
Здесь cp и ¢/ - электрические потенциалы раствора и металла соответствен­
но.

Таблица VII.2.
Стандартные электродны е потенциалы некоторых электродны х реакций при 25

0C

! Электродная реакция I е°,В Электродная реакция 1 е°,В
I Li* + е ->Li I -3,045 Н* + e->J/2H2 I 0,000
I К* + е-> К I -2,925 AgCl +е -> Ag + СГ I 0,222
I Ca*3 +2е —>Са I -2,87 Cu*2 +2е-> Cu I 0,337
\ Na* + е -з> Na I -2,714 O2 * H2O +4е -> 4(Ж I 0,401
\АГ3 +Зе ->А1 I -1,66 Fe*3 + е ~>Fe*2 I 0,771
I Zn*2 -с 2е -> Zn ! -0,763 Ag* + е Ag I 0,799
IFe*2 + 2e->Fe I -0,44 O2 +4Н* -4е ~>2HjO I 1,229

Разность <р/-<р, измеренная относительно стандартного водородного элек­
трода, представляет собой электродный потенциал е. Из условия электро­
химического равновесия следует

[V0Mejrl + 2^ e ~ R f
  Гр  <т 1 | ) 5 )

Первое слагаемое в правой части выражения (VII. 105) является стандарт­
ным электродным потенциалом (е°). Он зависит от природы электрода и 
температуры.

Таким образом, для электрода первого рода 
a R T

£ = S0 + Me+Z. (V H 106)

Электроды второго рода. К этому классу относятся электроды, по­
тенциал которых определяется активностью анионов в растворе. Из таких 
электродов в электрохимических измерениях наиболее часто используются

хлорсеребряный C r\A g C l,A g  и каломельный c r \H g2c i2,H g  электроды. 
В каломельном электроде реализуется равновесие 

Hg2Cl2 + 2 е ^ 2  Hg + 2 C F , 
для которого

VHg1Cl1 +  2Ve = 2VHg +  2Va - ■
Поскольку
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Mc r  = Ma- + RT)nac r  -  Ftp,

M e=M e-p V'*
а химические потенциалы ртути и каломели зависят только от температу­
ры, то

, FHg2Ci2 ~ 2MHg -  2Ma- +2Ме RT  е  = 9 >-Г = - * - * -------- 1 ------О— --------— In aCT

или
R T

е = S0 - - I n a c r . (VII. 107)

Простота конструкции и хорошая воспроизводимость электродных 
потенциалов обусловили широкое использование хлорсеребряного и кало­
мельного электродов в качестве электродов сравнения.

Окислительно-восстановительные электроды. Редокс-электрод - 
это инертный металл (Pt), погруженный в раствор, содержащий разнова­
лентные ионы одного и того же металла, например, Fe+3 и Fe*2, Sn*1 и Sn*4. 

В электроде Fe*2, Fe+i\Pt реализуется равновесие
Fe*2 + ё ^  Fe*2,

для которого
M Fe* +Me = Zpe*

И Л И

М°ре*ъ +  RTlna Fe+i + 3Fcp + Pe -  F<p' = M°pe+2 +  RTlnaГе+2 + 2 Ftp. 
Электродный потенциал

MCFe*3 + Me- Mchm̂  R T , a +3
S = Cp-Cp =  —---+  U l-i^ ----

F  F  a Fe*2
И Л И

R T . aFe*
S  = S j  + — In ——— . (VII. 108)

F  aFe*2
В общем случае для редокс-электрода, содержащего ионы Me**1 и Me*Zl 

е = е0 + ---- — — I n - W - ■ (VII. 109)
(Z2 - Z 1) F  а ш + щ

Газовые электроды. Газовые электроды в отличие от электродов 
первого и второго рода состоят из инертного металла, к поверхности кото­
рого подводится электрохимически активный газ. Например, в водородном

электроде H*\H2,P t протекает реакция 

н * + C (P t)Z 1- H 2,
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условием электрохимического равновесия которой является равенство 
_  I

Нн+ +Me= -M h2 ■

Из этого соотношения, учитывая уравнения 
M11+ = М™+ + RTlnaf f+ + F<p,

Me=Me - F fP',

Mh2 = Mh2 + R Tlnpff2, 
получаем следующее выражение для электродного потенциала.

R T . аи +Sm I o - J U j (Vn.HO)
F р н 2

так как стандартный потенциал s® = О (при р щ  = I атм, aff+ = 1).

Таким образом, электродный потенциал газового электрода зависит 
не только от состава электролита, но и давления газа.

В хлорном электроде С/- |с /2, Pt платиновая пластинка, опущенная в 
раствор HCl, омывается газообразным хлором. Электродный процесс в та­
ком электроде

l c i 2 + e ( P t ) f C r ,

а электродный потенциал

£ = £ °  I n ( V n . l l  I)
F  P c i 2

Пример 18. Рассчитать электродный потенциал ртутно-сульфатного элек­
трода S O f \Hg2 SO4, Hg при 298ЛГ, если электролитом является раствор H2SO4 с 
концентрацией 0,0506 моль/л, средний коэффициент активности для которого равен 
0,289. Стандартный потенциал ртутно-сульфатного электрода равен 0,6156 В.

На ртутно-сульфатном электроде происходит восстановление ртути 
H gf+ 2e-+ 2H g

В насыщенном растворе этот процесс сопровождается растворением соли Hg2SO4 : 
i f SlSO4)  —► H g f  + SOf ,

восстанавливающим содержание Hg22. В итоге потенциал образующим процессом 
будет реакция.

(Hg2SO4)n  +2e-+2Hg+S04~.
Согласно уравнению Нернста (VII. 100)

e S O i1^ g 2SOi  M g  eSOi 2lIH g 2SOi  M g  2 F ln aSOi1'
Активность иона SO42 равна

a SOi  1 =  c S O l2 F s o -Z  -  cJsoi2 ’
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где с - концентрация H1SO4 в растворе. Для определения f so 7 воспользуемся соот­

ношениями (VII.42) и (VU.45) теории Дебая-Гюккеля

, г IzSO42'  I , ,  
lnW  = ~  l lnA -

zH*
Подставляя эти соотношения в уравнение Нернста, получаем

e S O ^ H g 1S O 4 M g  s S O 4 ^ H g 1 S O 4 2 F
.0 RT

In с +
z S O 4 2

2H*
In / ±

8 314- 298
= 0,6156 -  - ------------ [In 0,0506 + 2 • In0,289] = 0,6858 В.

2-96487 1 1

26.4. Классификация электрохимических цепей

Электрохимические элементы разделяются по двум признакам.
1. По характеру суммарного процесса, лежащего в основе действия 

элемента. Таким процессам может быть или химическая реакция, или вы­
равнивание концентрации. По этому признаку гальванические элементы 
подразделяются на химические и концентрационные.

2. По наличию или отсутствию диффузионных потенциалов. При 
наличии диффузионных потенциалов электрохимический элемент, или 
цепь, называется цепью с переносом, а при отсутствии - цепью без перено­
са..

Концентрационные цепи. Концентрационным называется элемент, в 
котором источником электрического тока является самопроизвольное вы­
равнивание концентрации электролитов или металлических электродов, 
либо выравнивание давлений двух газовых электродов.

Концентрационные цепи с переносом. Примером таких цепей может 
служить элемент, состоящий из одинаковых по природе электродов с элек­
тролитами различной концентрации (рис. VII.12 ), например,

I  U

P t,H2(P1P a iH c i l iP l)H2, Pt, 4 а  > C1h c i. 0 Л Ш 2 )

Концентрация кислоты в электролите II больше, поэтому на левом элек­
троде протекает реакция

I t f 2^ t f +(Z)+ ё (Л ) , (VII. 113)

а на правом -

ZZ+ (ZZ) + C (P t)Z ^ H 2. (VII. 114)
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P t .Ha
E1

P t1Ha

-Ifff

Кроме того, на границе двух электролитов происходит выравнивание кон­
центрации в результате перехода кислоты из раствора II в раствор I, кото­
рое приводит к возникновению на этой границе диффузионного потенциа­
ла. Таким образом, э.д.с. элемента (VII. 112) определяется совокупностью 
процессов (VH.113), (УП. 114) и диффузионного переноса электролита. Оп­
ределим изменение энергии Гиббса в 
рассматриваемой цепи при получе­
нии одного Фарадея электричества. В 
левом полуэлементе при получении 
IF  (рис.\П.12) по реакции (VII. 113) 
образуется I г-экв  катионов H+. В то 
же время через границу между рас­
творами уходит в правый электролит 
U г-экв  катионов водорода и прихо­
дит t- г-экв  анионов хлора. В резуль­
тате, в первом электролите добавля­
ется (I-Cf)=C г-экв  катионов /Z+ и С г-  
экв  анионов СГ, то есть количество 
HCl увеличивается на с  моль.

Во втором электролите, как в этом нетрудно убедиться, количество 
HCl уменьшится на Г моль. Следовательно, суммарным токообразующим 
процессом в цепи (VII. 112) будет самопроизвольный перенос Г HCl из вто­
рого раствора в первый

t .H C l(II) -> t_HCl(I). (VII. 115)
Изменение энергии Гиббса этого процесса

AG = U zj1h c i -  м§а ) = -F E . (VU.116)
Из соотношения (VII. 116) следует, что э.д.с. элемента (VH. 112)

- * t + H +

t  c i~ -e -L
IH+

н +, а -  I Htci-
a lb t t i-  I ж ва + > а ~

Рис. VH. 12. Схема протекающих в 
цепи (VII. 112) процессов

B - A  4
F  aL

н а =<_
RT

tofX T ' 2' -  F  a i-a i
RT l n ~ s 2 f _F 4

RT1 o f  — ln -y .
F  4

(VII. 117)
aHCl * “+

В общем случае для концентрационной цепи с электродами, обрати­
мыми относительно катиона,

E = C
HIT1 а5
— - I n — -. 
nF а{

а с обратимыми относительно аниона 
vRT,
nF

-In 4

(VII. 118а)

(VII.118 б)

С другой стороны, из самых общих соображений, для цепи (VII. 112) 
Е = (еи - e J) + A<pq .
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Можно определить величину диффузионного потенциала, зная э.д.с. цепи
ЦТ

(VII.112) и учитывая, что е11 -  S1 = — 1п-тг.
F  а+

Заменяя E  его значением из уравнения (VII. 117), получаем

A ^ = ( f _ - r +) ^ l n 4  = y ^ ^ h 4  (VII.119)
F aJ+ я_ + Я+ Ь а%

Как видно, диффузионный потенциал может составлять существенную до­
лю в величине э.д.с. при заметном различии в ионных электропроводно­
стях катиона и аниона. Для концентрационных цепей, в которых электро­
литами являются кислоты или щелочи, диффузионные потенциалы осо­
бенно велики, так как ионные электропроводности H y и OET сильно отли­
чаются от таковых для других ионов. Для уменьшения диффузионного по­
тенциала на границе двух растворов создают промежуточный слой из рас­
твора соли (солевой мостик), подвижности ионов которой близки. При не­
обходимости диффузионный потенциал можно вообще исключить введе­
нием промежуточного электрода, например,

Pt,H 2\HCl\Hg2Cl2,H g - Hg,Hg2Cl2\HCl\H2,P t. (VII.120)
I  II

В этом элементе без жидкостной границы по сути два элемента, включен­
ных навстречу друг к другу. Для такого элемента

£ '  = —  I n ^ .  (VTI. 121)
F ан*

По величинам э.д.с. элементов (VII. 112) и (VH.120) можно определить чис­
ла переноса ионов электролита. Действительно, из уравнений (VII. 117) и 
(VII. 121) следует:

E  
~ 2E ' '

Пример 19. Вычислить э.д.с. концентрационного элемента с переносом, вклю­
чающего два цинковых электрода в О, I а 0,005 моль/л растворах ZnSO4. Средний ко­
эффициент активности ZnSOn в растворе с концентрацией 0,1 моль/л равен 0,150. Для 
раствора концентрации 0,005 моль/л справедлив закон Дебая-Гюккеля. Температура 
равна 298К; подвижность ионов цинка и сульфата соответственно 47,010"4 и 
70,0-10"4 Cm-M̂/моль.

Э.д.с. элемента рассчитаем по формуле (VII. 118 а)
vRT аS  

E = C -= -  In-*-. пЕ а±

Число переноса иона SO^2, согласно соотношению (VII.72 ), равно

Яю : 2 70- IO"4
С = ~ -----   = --------- 2----------IT = 0,598.

x Zn^2 + x SOi2 47-10 +70-10
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Так как в потенциапобразующих реакциях на электродах участвует 2 электрона, то п=2, 
a V =  v+ + V. = 1 + 1 = 2.
Средняя активность а± определяется по соотношению (УП. 16 ) 

a± = v± -c f±,

где v±= « - ^ ) - = ( 1 1-I1)*= I.
По формуле Дебая-Гюккеля (VII.45 ) коэффициент активности электролита в растворе 
с концентрацией 0,005 мол ь/л:

Ig/ ± = —Iz+ -Z. I • 0,509 д/77 = —12 - Zj - 0,509 • J -  (21 ■ 0,005 + 22 0,005) = -0,288,

/±=0,515.
Таким образом,

2-8,314-298 0,1-0,15
Е  = 0,598 • ’ -— In ■ ’ ’ - = 0,027В2-96487 0,005-0,515 ’

Концентрационные цепи без переноса. Примером такой цепи являет­
ся элемент

I  II

{Zn)Hf\7MSOA\(Zn)Hg, (VII. 122)

aI а2
в котором одинаковые по природе электроды из амальгамы цинка с разной 
концентрацией (активностью) цинка (A1 > O2) опущены в один и тот же 
водный раствор сульфата цинка. На отрицательном электроде элемента 
(VH. 122) цинк амальгамы электрохимически окисляется 

(Zn)1Hg^ Z n +2+2е, 
а на положительном электроде - электрохимически восстанавливается 

Zn+2 + IeZ (Z n)Z g- 
Суммарным токообразующим процессом является перенос цинка из 

одной амальгамы в другую
(Zn)1HgZ (Z n )^g . (VH.123)

Из у с л о в и я  э л е к т р о х и м и ч е с к о г о  р а в н о в е с и я  э т о й  р е а к ц и и  п о л у ч а е т с я  д л я  
Э.Д.С. э л е м е н т а  (VII. 122)

RT а
E = — 1 п А  (V H 124)

2 F  а2
Как видно, э.д.с. концентрационной цепи без переноса зависит от состава 
электродов.

Химические цепи. В химической цепи источником электрической 
энергии является химическая реакция, а э.д.с. цепи определяется свобод­
ной энергией этой реакции.

Например, химической цепью с переносом является элемент Дани­
эля-Якоби:
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Zn\ZnS0Z:':CuS04\Cu. ^ 5^
e i  S2

Если исключить в такой цепи диффузионный потенциал, то токооб­
разующим процессом будет химическая реакция 

Z n+ C u rl Z Z n rl + Cu.
Изменение энергии Гиббса этой реакции определяет э.д.с. цепи

_ AG о о R T . аси+2E =  = S2 ~ Si -  S2 -  Ŝ1 + — — - (VII. 126)

(VH.127)

E = 4 - 4 - ^ M a zncir  (VD.129)

2 F 2 F  O2n+2
Примером химической цепи без переноса служит элемент 

Zn\ ZnCl21 Hg2C I2, Hg,
S1 S2

в котором на положительном (каломельном) электроде протекает реакция 
Hg2Cl2 + I e Z lH g  + 2 С Г , 

а на отрицательном -
ZnZZn+2 + Te.

Суммарный токообразующий процесс такой цепи
Zn + Hg2Cl2Z lH g  + ZnCl2, (VII. 128)

а ее э.д.с.
-P -° ^  \

I F
Из химических цепей с одним электролитом большое практическое 

значение для электрохимических измерений имеет элемент
Pt\Cd(Hg)\CdS0A\Hg2S04,H tfP l,

называемый стандартным элементом Вестона.
Химические цепи широко используются как источники электриче­

ского тока (аккумуляторы). Наиболее распространенным является свинцо­
вый аккумулятор

Pb\H2S04\PbC)2\Pb 
с электродами из свинца и диоксида свинца и с 25-30 %-ным водным рас­
твором серной кислоты в качестве электролита. При генерировании тока 
протекает следующий суммарный процесс:

Pb + PbO2 + IH 2SO Z Z l PbSOit + IH 2O.
Значительное распространение имеют также щелочные железо-никелевые 
и кадмий-никелевые аккумуляторы

Fe (или Cd)\KOH]NiOOH}Ni.
Уравнение суммарного процесса в этом аккумуляторе

Fe + IN iO O H  + IH 2O Z IN i(OH)2 + Fe(OH)2.
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Пример 20. Вычислить э.д.с. гальванического элемента 

Zn] ZnCl2 (0,005 AgCl, Ag
Л

при 298К, если средний коэффициент активности ZnCh равен 0,789. Стандартные 
электродные потенциалы цинкового и хлорсеребряного электродов соответственно 
равны -0,763 и +0,222 В.

Э.д.с. цепи равна разности электродных потенциалов хлорсеребряного (ег) и 
цинкового (Si) электродов. Равновесный электродный потенциал цинкового электрода 

Zn+2\Zn {Zn*2+Ie о  Zn) 

о RT
S i - S l  + 2;г1п дй+1, 

а хлорсеребряного
Cr\AgCl,Ag {AgCl+есэ Ag+СГ)

о RT.
S2  = S2 - -  Inac r

Получаем для э.д.с. цепи
RT / \

E = S2-Bi = 4 - S ^ I n l a 2n-a2r j.

Так как
a Zn^ а с г  =  fl± =  Vc± - / ±  =  V4 с - / ± , 

то окончательно
3 RT 8l314 298

£  = ¾0- ^ - - - 1т<^ с -/±) = 0да-(-0,763)-1,5 ^ ^ -1 п (1 ,5 8 7  0,005-0,789) = 1,1805

26.5. Измерение э.д.с. как метод 
физико-химического исследования

По экспериментально найденной величине э.д.с. гальванических 
элементов можно определять термодинамические свойства различных сис­
тем, такие как активность электролита, водородный показатель, произведе­
ние растворимости.

Определение активностей компонентов растворов. Например, 
для определения активности HCl в водном растворе с моляльностью т со­
ставляется гальванический элемент из газовых водородного и хлорного 
электродов

Pt,H 2\HCl\Cl2,Pt.
I атм I атм

RTПотенциал водородного электрода Ei = — Inatr+, а потенциал хлорного
F  н  

RTэлектрода е2 = еJ  Ina .
F  и  

Следовательно, э.д.с. элемента
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E = E2 - S 1 = S02 -  —  In (aH+ac r  ) = S02 -  ^ f l n a n c i , (VII. 130)
P  H  C l  '  -  P

откуда
(4 -E )F

aHCi= e RT
Ho величине э.д.с. гальванического элемента можно вычислить активность 
HCl в растворе, а по известным соотношениям

Yhci = ^ l , Y± = J y^ i (VII.131)
т

рассчитать и коэффициенты активности.
Методом измерения э.д.с. гальванических элементов можно опреде­

лить активности компонентов в шлаках, металлических и солевых распла­
вах. Например, для определения активности углерода в жидком железе 
можно использовать элемент

1 п
Fe(C)I шлак(СаО, Al2O3,СаС)\ Fe(C). (VII. 132)

"I °2 2
Углерод в шлаке такого состава находится в форме ионов С  и электрод­
ными процессами являются реакции

[C]fe + 2 e^C ~ 2, С~2^ \С ]р е +2е.
Результатом работы концентрационной цепи (VII. 132) является выравнива­
ние концентрации углерода в сплавах

[CfFet[ C } lFe, (УП.133)
поэтому э.д.с. цепи

F  = — ln ^ ..  (VII. 134)
2 F  О]

Если сплав П насыщен углеродам, то по величине э.д.с. элемента (VII. 132) 
можно рассчитать активность углерода в сплаве I по отношению к насы­
щаемому углеродом расплаву (O2=I)

JFF
Iiia1 = - - .  (VII. 135)

е, ¾
Пример 21. При 298 К э.д.с. элемента Pb1PbSO4 | CuSO4 (0,02н) | Cu равна 

0,624 В. Определить средний коэффищент активности CuSO4. - cyl^
Э.д.с. указанного элемента равна разности электродных потенциалов электрода 

первого рода Са+2|Си и электрода второго рода SO4^PbSO4lPb . В нашем примере на 
электроде первого рода протекает реакция 

Cu+1 + 2е -э  Cu,
О R T i 

^  + 2F Cu*1'
а на электроде второго рода
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RT
S1 = £? -  — In ащ 2 , Pb + SO;2 -+ PbSO4 + Ze

где £]° и ¢2  - стандартные электродные потенциалы. Их значения берем из таблицы 
стандартных электродных потенциалов;

= 0,3391В; е?= -0,3603В.
Следовательно,

RT RT
E = S2 - Ч = 4  ~ *1° + ̂ ,n(a c ^ a so ;2 ) = ¾ ° - f i° + ̂ l n t f c ttSO4

Отсюда
2/' / п 0ч1 Г 2-96487п (Л 4 У048/

tfCuSO, = ехР { ^ ( £  -  ■4 + ) j = exP 18,314 298 (0,6^4 -  0,3391-0,3503)

"C ttSO4 6,13-IO-3
f CuSQl = ------- = ■— „„—  = 0,306;4 CcttSO4 0,02
/±  = yJTciisQt = 0,554.

Определение произведения растворимости и растворимости 
солей. Экспериментальное определение растворимости малорастворимых 
солей в воде и растворах других солей рассмотрим на примере измерения
з.д.с. элемента

S1 S2

Ag,AgCl\KCl\Cl2,P t,
т Pqi2 = I атм.

в котором протекает реакция + A g^A gC l. Эта реакция является ре­

зультатом следующих электродных процессов.
Ag + С Г  = A g C U e,

-C l2 + е = С Г .
I  2

Анодную реакцию хлорсеребряного электрода можно представить сово­
купностью таких процессов:

Ag= A g+ + е,

A g+ + С Г = AgCl,
и, следовательно, потенциал этого электрода

ч ■ ‘с п а м  -  'Vi*+f  laaAll-  <тш>
Здесь aAg+- активность ионов Ag* в насыщенном солью AgCl растворе 

KCl, которая определяется фактической активностью ионов CT в растворе
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A ac r
где LasCI т произведение растворимости AgCL Подставляя значение а + 

из уравнения (VII. 137) в формулу (VH.136), получаем

*  -  ‘с г щ с ш  ' el ' M e T to lW  - T toaC- ^v u m
Учитывая, что потенциал хлорного электрода

^  -  ‘ с п с ,,.р ,  -  C w  - T toaC r • <™ 139>
для э.д.с. гфосматриваемого элемента будем иметь

E s 2 - S l = C w r eM - M -  T t o t ^  т ' Щ
Из этого соотношения следует

( e C r C L P , ~  £ A g *\A g  ~  Е ) Р
leA g C l = e x P RT

Произведение растворимости, если концентрацию выражать моляльно-
9 ~стью, можно представить так: LAgCl = у ± ■ mAg+ • тс г

В отсутствии других солей а= I и у ±= I, так как растворимость 

(mHAgCl) очень мала, и т^  = т 'с г  = fnAgCl Тогда Ma^ 1 = ^ L AgCl. На­

личие в водном растворе других солей, содержащих ионы хлора, не сказы­
вается на величине LasCi но заметно уменьшает растворимость AgCl, так 
как в общем случае у + *■ Yc i- и не совпадают модальности ионов

mAg+ * mCC-
Пример 22. Вычислить произведение растворимости AgCl в насыщенном иона­

ми серебра децинормалъного растворе KCi при 25 “С, если известны стандартные 
электродные потенциалы ecr|.4gCf Ag = 0,222SB, = 0,7991В.

Суммарным токообразующим процессом на электроде CC\AgCl, Ag является реакция 
AgCUe-+ Ag+СГ,

из условия равновесия которой следует выражение для электродного потенциала
RT

(уравнение Нернста) е = e°f  1AgCI Ag - - I n a c r
С другой стороны эту величину можно выразить из условия равновесия одной из ста­
дий суммарной реакции

Ag*+е-к Ag:



Здесь e Ag* - активность иона Ag в насыщенном растворе. Она равна ал , = —- , где 
* Ag асг

L - произведение растворимости AgCl. Следовательно:

e = £°A^Ag +Т 1ПЬ~ Т ' ПасГ- 
Из полученных выражений для б следует:

L = expl— (е° -E0 , ) l= e tp l—^ ^ —(0,2225-0,7991)I = 1,77 IO-10 (маль/л)2.^ [ R T y CTWClAg AgtW j  [8^14-298' J

27. КИНЕТИКА ЭЛЕКТРОДНЫХПРОПЕССОВ

Практическое использование электрохимических систем 
(гальванические элементы, электролитические ванны) связано с протека­
нием электрохимических реакций. В этом случае электрохимические сис­
темы уже не находятся в состоянии равновесия и их характеристики отли­
чаются от равновесных тем сильнее, чем больше скорость электродных ре­
акций. Скорость любой гетерогенной реакции v определяется количеством 
молей вещества, прореагировавшего на единице поверхности в единицу 
времени. Так как протекание электродной реакции связано с переходом 
через границу раздела фаз заряженных частиц, ее скорость обычно выра­
жают плотностью электрического тока i (А/м2):

i = \zt |nFv. (VII.141)
На равновесных электродах скорость протекания электродной реак­

ции в анодном и катодном направлениях одинакова. Например, для элек­
тродов первого рода

Mez+ + Z e f k-*  Me, (VII. 142)
1O

ik =ia = i0. (VII. 143)
Плотность тока io называется током обмена. Кинетику равновесного обме­
на изучали методом радиоактивных изотопов и нашли I0 = VTi -  XQTi А I м1.

Потенциал электрода в этих условиях £^р\ + называется равновесным
Me I Me

электродным потенциалом.
На неравновесных электродах скорости электродной реакции в анод­

ном и катодном направлениях неодинаковы
‘к * ‘а * ‘о (VII. 144)

Причем одна из двух возможных электродных реакций в электрохимиче­
ской системе протекает преимущественно в анодном направлении (на ано­
де)

1C » 1к а ‘п, (vn.145)
а другая - преимущественно в катодном направлении (на катоде)

ik » i a * i0. (VII. 146)
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Потенциал электрода под током отличается от равновесного потенциа­
ла . Такое смещение потенциала называется поляризацией Потенциал 
электрода, на котором протекает анодная реакция, становится более поло­
жительным; потенциал катода - более отрицательным. Величина поляриза­
ционного эффекта зависит от скорости протекания электродной реакции, 
то есть от плотности электрического тока

f (0 - £{p)= f( i) ,  (VU. 147)
причем вид этой зависимости определяется механизмом и условиями про­
текания реакции.

Поляризация сказывается на напряжении гальванического элемента в 
рабочем режиме и на величине напряжения, подаваемого на электролити­
ческую ванну для проведения электролиза с нужной скоростью.

27.1. Двойной электрический слой на электродах

Ранее было показано, что причиной возникновения скачка потенциа­
ла на границе электрод-электролит является обмен ионами между метал­
лом и раствором. Этот процесс приводит к появлению зарядов противопо­
ложного знака по обе стороны поверхности раздела фаз, то есть к образо­
ванию двойного электрического слоя. Строение двойного электрического 
слоя (характер распределения зарядов) не влияет на величину равновесного 
электродного потенциала. Однако двойной электрический слой определяет 
величину тока обмена i0 в равновесных условиях и, что особенно важно, - 
механизм и скорость протекания электродной реакции в неравновесных 
условиях. Рассмотрим кратко два основных явления, имеющих место на 
поверхности раздела металл-электролит и оказывающих наиболее сущест­
венное влияние на строение двойного электрического слоя.

Адсорбция. Под адсорбцией Г, (моль/м2) понимают поверхностный 
избыток /-ого компонента, появляющийся из-за энергетически неравноцен­
ного состояния частиц в объеме электролита и у поверхности раздела ме­
талл-электролит В зависимости от природы растворяемого вещества и рас­
творителя, характера сил межчастичного взаимодействия адсорбция может 
быть положительной или отрицательной. В рассматриваемом нами случае 
адсорбируются заряженные частицы (катионы и анионы). Если адсорбция 
катионов Г+ положительная, то адсорбция анионов I', отрицательная, и на­
оборот (рис. V H 13), причем абсолютные величины определяются величи­
нами заштрихованных площадей. Как видно из рис.VII. 13, адсорбция ха­
рактеризует изменение состава поверхностного слоя раствора по сравне­
нию с некоторой идеальной системой, в которой концентрация всех частиц 
остается неизменной до самой границы раздела фаз (х=0). В такой идеаль­
ной системе на поверхности электрода нет свободных зарядов (q=0), а в
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растворе электролита нет эффекта “втягивания” в объем ионов из-за спе­
цифического взаимодействия их с молекулами растворителя. Электродный 
потенциал, при котором на поверхности электрода нет свободных зарядов 
(д=0), называется потенциалом нулевого заряда Eq-о. Близким по свойст­
вам к такой идеальной системе является ртутный электрод в водном рас­
творе NaF, для которого в водородной шкале Eq=0 = -0,193 В , а адсорбции 

и Г F- практически равны нулю.

Рис. Vn. 13. Зависимость концентрации катионов и анионов 
водного раствора бинарного электролита от расстояния 
от границы раздела фаз: с®, с® - объемные концентрации

Если внешним источником тока потенциал ртутного электрода сме­
стить в отрицательную сторону, к поверхности ртути начинают притяги­
ваться ионы Na+ (Г Na+ > 0, рис. VII. 13 а), а ионы F  будут отталкиваться от
нее ( Efr- <0).  В результате электростатической адсорбции на границе 
ртутъ-раствор возникает своеобразный микроконденсатор -  двойной элек­
трический слой с разностью потенциалов Aipq. Величина А зависит от по­
данного на ртуть заряда q, и, как было показано, определяется изменением 
гальвани-потенциала на границе раствор-ртуть

Aipq = -  (A ^ v )9 0 (УЛ. 148)

В рассмотренном примере двойной электрический слой возникает после 
внешнего воздействия.

Если раствор поверхностно-неактивного электролита NaF заменить, 
например, на раствор NaI, то будет наблюдаться специфическая адсорбция 
Г  на незаряженной поверхности ртути (рис VrII. 13 б). Возникает двойной 
электрический слой, с разностью потенциалов

а^ , 0 -Po=(a?v)*“* - ( а » ; : ; =-о,т в, (vn. т
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которую иногда называют приведенным потенциалом. Он характеризует 
природу системы «//g-раствор Nal» по сравнению с идеальной системой 
«//g-раствор NaF».

Предположим, наконец, что в раствор поверхностно-неактивного 
электролита NaF введена добавка полярного органического соединения. 
Возникновение двойного электрического слоя с приведенным потенциалом

- = К Ч Т " - К 8 С  т т )

в этом случае обусловлено ориентационной адсорбцией диполей органиче­
ского вещества. Положительные концы диполей образуют одну «обкладку» 
двойного электрического слоя, а их отрицательные концы - другую. Если 
положительные концы диполей направлены к электроду, то (%>0, а если в 
сторону раствора, то <ро<0.

Электрокапиллярные явления. Образование двойного электриче­
ского слоя на границе «электрод-раствор» должно изменять поверхностные 
свойства, например поверхностное натяжение. Уникальным электродом 
для экспериментального изучения этого явления является ртуть, по форме

капли которой можно достаточно просто 
определить коэффициент поверхностно­
го натяжения а  Подавая на ртутную ка­
плю, находящуюся в растворе электро­
лита, потенциал от внешнего источника, 
изменяют Atp двойного электрического 
слоя, а, следовательно, и поверхностное 
натяжение ртути, что наблюдается по 
изменению формы капли. Графическая 
зависимость а  от величины электродно­
го потенциала называется электрока- 
пиллярной кривой, рис. VII.14. Она име­
ет форму перевернутой параболы с мак­
симумом при потенциале нулевого заря­
да. При появлении на поверхности ртути 
заряда из-за отталкивания одноименных 

зарядов поверхность ртути стремится увеличиться, т.е. поверхностное на­
тяжение уменьшается. Форма электрокапиллярной кривой при постоянном 
составе раствора хорошо описывается уравнением Липпмана

= -? . (УП. 151)
O j = C O n s t

При замене раствора NaF  на раствор поверхностно-активного электролита 
происходит смещение положения максимума, т.к. изменяется потенциал 
нулевого заряда. Если адсорбируются анионы, смещение максимума irpo-

Рис VII.14. Электрокапиллярные 
кривые ртутного электрода в 0,9 н. 
растворах галогенидов натрия

332



исходит в сторону отрицательного потенциала (рис. VII. 14), а при специфи­
ческой адсорбции катионов максимум смещается в положительную сторо-

Двукратным дифференцированием элекгрокапиллярной кривой мож­
но определить емкость двойного электрического слоя:

Емкость можно измерить. Измерение емкости состоит в том, что электроду 
сообщается небольшое количество электричества Aq, которое вызывает 
малое изменение потенциала As, причем

= с. (УП.153)
As d s

При этом следует учитывать, что подводимое к электроду электричество 
может идти не только на изменение заряда его поверхности, но и на проте­
кание электрохимической реакции. Если изменяется только заряд, а реак­
ции нет, то такой электрод называется идеально поляризуемым. Если же 
электрод не является идеально поляризуемым и часть подведенного элек­
тричества затрачивается на электрохимическую реакцию, то отношение

е  называется поляризационной емкостью, которая равна емкости 
двойного электрического слоя.

27.2. Строение двойного электрического слоя

Модельные представления о строении двойного слоя начали разви­
ваться во второй половине прошлого века, когда Г.Гелъмголъц впервые для 
описания границы между элекгродом и раствором предложил модель 
плоского конденсатора, одна из обкладок которого совпадает с плоскостью 
металла, другая - с плоскостью, проходящей через центры притянутых 
электростатическими силами ионов раствора. Толщина двойного слоя в 
такой модели равна радиусу ионов, а изменение потенциала по толщине 
слоя считается линейным. Эта модель удовлетворительно объясняет форму 
элекгрокапиллярной кривой и предсказывает порядок емкости слоя, но не 
может объяснить влияние на емкость и поверхностное натяжение концен­
трации электролита и температуры. Основной недостаток модели плоского 
конденсатора в том, что она не учитывает тепловое и диффузное движение 
ионов у поверхности электрода.

ну.

(VII. 152)
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В 1910-1913 гг. Ж.Гуи нД.Чапменом предложена теория диффузного 
слоя. Распределение ионов раствора (они рассматриваются как математи­
ческие точки) вблизи поверхности электрода определяется суммарным 
действием электростатических сил и теп­
лового движения (рис.V H 15). Математи­
чески эта теория построена точно так же, 
как теория Дебая-Гюккеля.

Современные представления о 
строении двойного электрического слоя 
базируются на модели О.Штерна (1924 
г.). В этой модели учтены размеры ионов 
и неэлектрическое взаимодействие ионов 
с электродом, что позволило описать 
двойной слой в растворах поверхностно -  
активных ионов. Этим объясняется назва­
ние теории Штерна - адсорбционная тео­
рия. Предполагается, что двойной элек- Рис. Vn. 15. Двойной электрический 
трический слой состоит их двух частей: слой по Гуи - Чапмену 
плотного и диффузного, которые разделены плоскостью х? (рис.VII. 16), 
называемой внешней плоскостью Гельмгольца. Толщина плотной части

О

слоя считается равной радиусу гидратированных катионов ( « 3 - 4  А), 
которые электростатически притягиваются к заряженной поверхности ме­

талла. Толщина диф­
фузной части слоя ве­
личина достаточно не­
определенная, и для ее 
оценки вводят понятие 
эффективной толщины, 
которая получается 
экстраполяцией линей­
ной зависимости по­
тенциала внутри плот­
ной части слоя. Адсор­
бирующиеся ионы (на 
рисунке VII.16 анионы) 
входят внутрь плотно­
го слоя, образуя так 
называемую внутрен­
нюю плоскость Гельм-

§ в у  I® © ,

§ t ® e
' } ©  H

Рис. VII.16. Двойной электрический слой по Штерну:
Xi - внутренняя плоскость Гельмгольца; Vi - ее потенциал; 
X2 - внешняя плоскость Гельмгольца; Vp2 - ее потенциал;
X - эффективная толщина диффузного слоя,
I - истинная толщина

гольца (xt). Они существенно влияют на структуру слоя и распределение 
потенциала.
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27.3. Неравновесные электрохимические процессы. Поляризация

Прохождение электрического тока в электрохимической системе свя­
зано с изменением потенциалов электродов

4 ' =0)* 4 ° >  4 ' =0)* 4 ° ,  (VII.154)
где и - равновесные потенциалы катода и анода, а и - 
потенциалы электродов при конечной скорости протекания электродных 
процессов, то есть при силе тока /. Это явление называется поляризацией. 
Катодная и анодная поляризация зависят от силы электрического тока

Л£к = 4 г)- 4 ' = 0)= / ( 0 ,  (VII. 155)

Дг-в = 4 °  -  4 ,=0) = ¢4/). (VH. 156)
Физическая причина возникновения поляризационных эффектов со­

стоит в следующем. Работа электрохимической системы в каком-то ста­
ционарном режиме (/=Const) связана с мгновенным переносом электронов 
во внешней цепи с анода на катод. Электродные же процессы протекают с 
конечной скоростью. Это приводит к изменениям заряда электрода, элек­
трических характеристик его двойного электрического слоя и, следова­
тельно, изменению электродного потенциала.

Задача электрохимической кинетики состоит в определении общих 
закономерностей, которым подчиняется поляризация. Это -  важная для 
практики задача, ее решение позволяет сознательно регулировать скорость 
электродных процессов, а уменьшение поляризации при заданном токе по­
вышает к.п.д. использования электрохимической системы. Действительно, 
если через электрохимическую систему протекает электрический ток /, то 
напряжение на концах цепи Ew не равно значению её э.д.с. £*,=0)):

£ 0=0) = 4 ,=0) -  4 '=0), (VH. 157)
Е (/)=е<0 -е<п , (VII.158)
£•('=0) *£■(') (VH. 159)

Причем, если цепь работает как источник тока (рис.VII. 17), то Eflj<Ef' ^  и 
реализуемая мощность источника IxEfo < ixE,=0\  а к.п.д. источника меньше 
единицы, можно считать, что часть мощности источника расходуется на 
преодоление «сопротивления» электродных процессов. Если цепь работает 
как электролизер и использует подаваемую электрическую энергию для 
электрохимических превращений веществ на электродах, то и
расходуемая мощность Ix i^  больше теоретически необходимой /х£<,=0) 
(pHC.VII.18).

Электрохимическая реакция является сложным гетерогенным физи­
ко-химическим процессом, состоящим из нескольких стадий, включающих:

335



-перенос вещества, вступающего в электродную реакцию, из объема элек­
тролита к поверхности электрода (стадия массопереноса);

-собственно электродную реакцию 
(стадия разряда-ионизации);
-отвод продуктов реакции от элек­
трода (стадия массопереноса). 
Скорость такого процесса опреде­
ляется скоростью самой медленной 
(лимитирующей) стадии, поэтому 
для эффективного управления ско­
ростью электрохимической реак­
ции необходимо знать лимити­
рующую стадию и закономерности 
ее протекания. Если в каких-то 
конкретных условиях скорость 
массопереноса значительно мень­
ше скорости реакции, говорят о 
диффузионном контроле (режиме) 
процесса в целом; если скорость 
электродной реакции значительно 
меньше скорости диффузии - о ки­
нетическом режиме; если скорости 
стадий соизмеримы, говорят о 
смешанном диффузионно­
кинетическом режиме. В соответ­
ствии с этим и поляризационные 
эффекты делятся на два слагаемых
Аек = Aeidû  + A***1"0 , (VII. 160) 

Asa = A siJ tû  + a4 * "h).(VII.161) 
Режимы протекания электродных

Рис. Vll. 17. Электрические характеристики 
работающего гальванического элемента:

R - омическое сопротивление потребителя

Рис. VII.18. Электрические характеристики 
электролитической ванны

процессов определяются следующими соотношениями:
| д ^ ) |

\Ае(дифф)\

» диффузионный режим -,д  *(*"«)

«  - кинетический режим; (Vn.162)

| Д ^ Н) ■ диффузионно-кинетический режим.

Следует помнить, что режим электрохимического процесса зависит 
от условий его проведения и при изменении условий может измениться.
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27.4. Концентрационная поляризация

Массоперенос частиц возможен в результате молекулярной диффу­
зии, миграции заряженных частиц под действием электрического поля и 
конвекции при перемешивании электролита. Торможение процессов мас- 
сопереноса при больших скоростях протекания электродных реакций при­
водит к изменению концентраций участников реакций у поверхности элек­
тродов по сравнению с равновесными значениями а, следовательно, к из­
менению потенциала электрода. Поэтому поляризационные эффекты 
St№*> называются концентрационной поляризацией. Обычно лимити­
рующей стадией массопереноса является молекулярная диффузия через 
слой электролита, прилегающий к электроду.

Пусть ион, участвующий в электродной реакции, диффундирует из 
объема электролита к электроду вдоль оси х, нормальной к поверхности 
электрода и направленной от него так, что X=O отвечает поверхности элек­
трода. Тогда поток диффузии (моль/ м2 с) в расчете на единицу поверх­
ности составит

где D - коэффициент диффузии, м2/  с; dc/dx - градиент концентрации,

троду, сразу же вступает в электрохимическую реакцию и плотность элек­
трического тока связана с потоком диффузии:

Уравнение (VII. 164) называют первым основным уравнением диффузион­
ной кинетики электрохимических систем. Второе основное уравнение - 
уравнение Нернста

так как электродное равновесие при протекании электрического тока не 
нарушается. Оно определяет потенциал электрода при концентрации ионов

равновесного значения. Этим определяется и название поляризации - кон­
центрационная. Таким образом,

(VII. 163)

молъ/мЛ. Если диффузия лимитирует процесс, то ион, подошедший к элек-

(V H 164)

(VII. 165)

у поверхности электрода. Если концентрация ионов у поверхности 
электрода равна объемной c(V), то

zF
(VH.166)

Именно отличие концентрации d m> от c(v) вызывает сдвиг потенциала от
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А е(дифф) = £(i) _ £0=0) = ЛГ In cW  (у п  j 6?)
nF  c(v)

Для вывода зависимости Aefdu^  от плотности тока используем 
второй закон Фика

—  = z A ,  (УП.168)

которое при лимитирующей стадии массопереноса играет роль третьего 
основного уравнения диффузионной кинетики электродного процесса. В 
стационарном режиме

дс. дс c (v) -  с<*>= о, — = - --------—  = const. (v n . 169)
a  a  s

Из выражений (VII.164) и (VII.169) получаем 
c(v) _ с(<»)

I = zF D -  j -— , (VH.170)

где 8 - толщина диффузионного слоя у поверхности электрода. Как следует 
из уравнения (VII. 170), плотность катодного тока не может быть больше 
величины

с(у)
id = nFD—— , (VII. 171)

о
которая называется предельным диффузионным током. Выразив из урав­
нений (VII.170) и (VTI. 171) отношение и подставив его значение
в формулу (V H 167), получим зависимость концентрационной поляризации 
от плотности электрического тока:

д £(дифф) = ЛГ J r1 _ О  (у д . 172)
*F  V Id J

В отсутствии тока Qk =0) поляризации нет (Aei-dut̂  = 0) и потенциал 

электрода равен равновесному ^ ’-0^ . При iK * 0 концентрационная поля­

ризация Ae^itwpp* < 0 и потенциал электрода смещается в сторону более 
отрицательных величин. При iK ~*id поляризация принимает большие отри­
цательные значения. Поляризационная кривая не может выйти в область 
токов, больших id. При малых плотностях тока

1 « 1 ,  Ц 1 - - 1 * - -  
h  V  1д

и концентрационная поляризация линейно зависит от плотности тока

Ае(дифф) (VII. 173)
nF Id
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27.5. Электрохимическая поляризация

Любая электродная реакция (стадия разряда-ионизации) протекает с 
конечной скоростью. Замедленность ее протекания может быть причиной 
возникновения поляризации Aekuh, которая называется перенапряжением и 
обозначается rj. Теория, описывающая кинетические закономерности пере­
носа заряженных частиц через поверхность раздела фаз, называется теори­
ей замедленного разряда. Количественно эта теория сформулирована 
М.Фолъмером и Т.Эрдей-Грузом (1930 г.) и усовершенствована А.Н.Фрум- 
киным (1934 г.) с учетом влияния двойного электрического слоя. При по­
строении теории исходят из основного положения химической кинетики, 
протекание реакции определяется только эффективными соударениями, 
что характеризуется введением понятия энергии активации. Специфич­
ность электрохимических процессов учитывается зависимостью энергии 
активации от потенциала электрода.

Рассмотрим кинетику электродной реакции

Ox + z e ^ ^ R e d ,  (VII.174)
1O

где Ox - окисленная, Red - восстановленная форма вещества. Как отмеча­
лось, равновесию этой реакции отвечает равновесный потенциал г*,=0) и ток 
обмена i0=la= lK- В неравновесных условиях суммарный ток 

* = V ■*" ~ |*к|— |*а|-

Положительным принимается катодный ток. Если |/к| > |/„| суммарный ток 
/>0 и перенапряжение

TJ =  < 0

то есть электродный (катодный) процесс протекает при более отрицатель­
ном, чем равновесный, потенциале. Наоборот, если преобладает анодный 
процесс |/а | > |/к|,и суммарный ток /<0, а перенапряжение

Tj=E(i)- s (i=0)> 0.
В этом случае анодный процесс протекает при потенциале более положи­
тельном, чем равновесный.

Величины анодного и катодного токов определяются по теории абсо­
лютных скоростей реакции, в которой полагается, что реакции протекают с 
образованием промежуточного активированного комплекса

* v,tOx + ze-> Oxaac + ze -+ (Ox) —> Red,

,  v.
Red -> Redaac —> (Red) -+ Oxaac + ze-> Ox + ze.

Скорости реакций пропорциональны активностям активированных ком­
плексов (Ox)* и (Red)*'.
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vJt = K aOx, (VD.175)

vO = K aRed- (VD.176)
Здесь к ' -  константы скорости реакций. Допуская, что образование активи­
рованных комплексов по реакциям 

Oxadc + Ze = (Ox)*,

Redadc = (Red)* 
происходит в квазистационарных условиях, можно записать

K = aO cIa0xtjlt, (VH.177)

K  = aRedIaRedtm, № 1 7 8 )
AG*

к* = е RT , (VII. 179)

где к* - константа равновесия /-реакции, а AG* - изменение энергии Гиб­
бса при образовании активированного комплекса. Активности адсорбиро­
ванных частиц в соответствии с уравнением изотермы адсорбции Генри 
пропорциональны активностям этих частиц в растворе

aOxtm = г каОх, Cv n -180)

aRedtm = I aaRed ■ (№ • 18O
Выразив из уравнений (VII. 177)-(VII. 181) активности активированных ком­
плексов, с помощью уравнений (VQ.l75)-(VH. 176) и (VII.141) получим вы­
ражения для скоростей катодной и анодной реакций (плотностей тока)

»* -  zFk[ r t a0re x p ( - ^ )  = ZFKkO0g е х р ( - ^ - ) ,  (VTT.182)

>а = zFk’a r aaRed е х р ( - ^ )  = ZFKtflged е х р ( - ^ - ) .  (VH183)

Как видно, AG* играет роль энергии активации. Фрумкин предложил для 
определения энергии активации электродных реакций использовать прави­
ло Бренстеда-Поляни-Семенова: для однотипных химических реакций из­
менение энергии активации составляет некоторую долю и  от изменения
энергии Гиббса реакции S(AG*) -  aS(AG), где и  - изменяется в пределах
от 0 до I и называется коэффициентом переноса.
Используя это приближение, будем иметь

S(AG l) = a Kd(AG),V k J (VII. 184)
S(AG*a ) = UaS(AG), 

причем (Uk +иа) = I.
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В состоянии равновесия при потенциале электрода энергии ак­
тивации катодного и анодного процессов равны:

AG; = AG* = AG*.
Если преобладает катодная реакция, то энергия активации катодного про­
цесса AG; понижается по сравнению с AG* на величину \ак AG|

AG* = AG* -  \aKAG\, (VII.185)
а энергия активации анодного процесса повышается

AG* = AG* + |aaAGj. (VII. 186)
Выразив AG через изменение электродного потенциала

AG = -zF \A ^  (VIU 87)
и учитывая, что при протекании катодной реакции AG<0, получим

AG* = AG* -  а кгР Щ , (VII. 188)

AG; = AG* + a azF\Ae\. (VII. 189)
Принимаем, что положительному катодному току соответствует от­

рицательное перенапряжение
г) = = Ae < 0.

Тогда
AG* = AG* + a KzFr\, (VII. 190)

AG^ = AG* -  a azFt], (VII. 191)
и для катодного и анодного токов получаем следующие выражения

,  aazFrl
iK = ¥  RT ; 1O = W  RT , (VII. 192)

в которых ток обмена (/*=/0=io при ^=O) определяется уравнением
AG* AG*

»0 = ZFKi O0te  RT = zFKaaRede~ RT . (VH193)
Уравнения (VII. 192) описывают зависимость скорости либо только 

анодного, либо только катодного процесса на электроде в зависимости от 
его потенциала. Для случая самопроизвольного протекания электрохими­
ческого процесса (гальванические элементы, электрохимическая коррозия 
и др.) их можно интерпретировать как влияние скорости реального процес­
са на величину поляризации или на величину неравновесного потенциала 
электрода / ' I  Поэтому уравнения (VQ.192) называются уравнениями част­
ных поляризационных кривых', графики этих зависимостей показаны на рис. 
VrE. 19.

Суммарный ток, который протекает через электрод при сдвиге по­
тенциала от равновесного значения на величину ц, определяется уравнени­
ем
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a,zFrj OaZFr1)
RT RT (VII. 194)

i = iK = i0e
O r Z F r 1/  

/RT  ,

JXaZFr1/

Последнее соотношение называется 
полным уравнением поляризационной 
кривой. Её график показан также на 
рис. VII.19.

При потенциалах электрода,

близких к равновесному, | ^ |« - ~ - ,  и

экспоненты в уравнении (VII. 194) 
можно разложить в ряды (Cr =1+х+...). 
Ограничившись первыми двумя сла­
гаемыми ряда

V RT RT J
получим

. zF
I  =  I n  Г ).

RT
(VH.195)

Рис. VII. 19. Поляризационные кривые: 
частные (пунктир) и полная (сплошные 
линии)

Таким образом, при потенциалах, 
близких к равновесному, перенапря­
жение линейно зависит от силы тока. 
Область перенапряжений и силы тока, 
где реализуется линейная завис и-

„  . , RT
мость, невелика. При |^ |»  вместо

уравнения (VII. 194) будем иметь

(VTI. 196)
/RTls=la = ~ W

Э т  уравнения приводятся к одинаковой форме
Т1=а + Ь-Щ\, (VD.197)

называемой уравнением Тафеля. Оно получено Н.Тафелем в 1905 г. при 
изучении выделения водорода электролизом из водных растворов кислот. 
На рис. VII.20 экспериментальные катодная и анодная поляризационные 
кривые представлены в полулогарифмических координатах. Линейные 
участки кривых при больших токах и перенапряжениях подтверждают 
справедливость уравнения Тафеля. В случае, если ак=аа=0,5, каждая кри­
вая является зеркальным отражением другой. Точка пересечения прямых
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при экстраполяции линейных участков до 77=0 определяет величину тока 
обмена. Наклон линейных участков определяют величины

ь г- dr}« =  2'3RT ь dl)a - 2,3RT
K dig! a KzF  ’ a dlgi a azF  ’

которые называются коэффициентами переноса и характеризуют поляри­
зуемость электрода при протекании на нем катодного им анодного процес­
са.

В заключении заметим, что в вышеприведенных выводах не учиты­
валось влияние на протекание 
электродной реакции двойного
электрического слоя. В самом об­
щем случае, как было показано в 
работах А.Н.Фрумкина, на ско­
рость электродных реакций оказы­
вает влияние скачок потенциала в 
плотной части двойного электри­
ческого слоя. Объясняется это тем, 
что он, с одной стороны, опреде­
ляет активность частиц непосред­
ственно у поверхности электрода 
(аох, cirJ), а с другой - оказывает 
влияние на энергию активации.
Полученные Фрумкиным для са­
мого общего случая зависимости достаточно сложны и преобразу­
ются в упрощенные уравнения Тафеля в случаях, когда потенциал двойно­
го электрического слоя постоянен (не зависит от электродного потенциала, 
(½-const), либо зависимость потенциала электрода линейна (у/2-cons? ± 
те).

Пример 23. Потенциостатические исследования катодной реакции электро­
осаждения меди из водного раствора CuSO^ и H2SO4 с одинаковыми концентрациями

Рис. VII.20 Экспериментальные 
поляризационные кривые для случая 

Clk =па = 0,5

е Д я 0,3 0,28 0,26 0,25 0,24 0,23 0,22 0,21
Ix-104, A fcJ 8,3 17,8 37,2 52,5 75,9 100 144,5 204,2

Считая, что кинетика катодного осаждения меди описываются теорией замедленно­
го разряда, определить постоянные уравнения Тафеля, коэффициент переноса сц и 
ток обмена io. Равновесный потенциал меди в этом растворе

4*”= & ♦/*= ад* в.
Для определения параметров уравнения (VII. 197) построим графики зависимо­

сти перенапряжения J j = -  ¢0 = °) от Ig /'* . Значения Tj и Ig Ix  приведены в таблице:
Ig?* -3,08 -2,75 -2,43 -2,28 -2,12 -2,00 -1,84 -1,69

7 -0,034 -0,054 -0,074 -0,084 -0,094 -0,104 -0,114 -0,124
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-3.5 -2,5

Угловой коэффициент прямой опре­
деляем по координатам двух точек на прямой 
( точки cud).

ь=~°% +Т - - ^ 065r
Подставляя значение "Ь" в уравнение Тафе- 
ля, находим V :

a  =  i j- b lg iK =

= -0,135-((-0,065)-(-1,5))=-0,232 В.
Таким образом, уравнение Тафеля имеет вид: 
7/ = -0 ,232- 0,065^(*.

Согласно формуле (VXI.196) для ка­
тодного процесса:

2,IR T t 2,IR T
Ok Z F  ' 8 * ° ’ Ь  Ok Z F  '

Из этих соотношений следует, что

' « - - f  -  -  - 3-57- * -  а д м г ‘
Коэффициент переноса а, определяем из соотношения: 

_ 2W T  _ 2^-8314 298
bzF (-0,065)-2-96487 ’ '
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